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LỜI NÓI ĐÀU 


Điện hóa học là một ngành khoa học được xây dựng trên cơ sở của Nhiệt 
động hóa học, Động hóa học và các ngành khoa học có liên quan như Hóa lượng 
tử, Điện tử học... Nó cũng là nội dung quan trọng của ngành học Hóa lí nói chung. 

Nội dung quyền sách này bao gồm bài giảng cho sinh viên ngành Hóa học 
của Khoa Hóa học Trường Đại học Sư phạm - Đại học Thái Nguyên trong nhiều 
năm gần đây. Quyền sách này bao gồm những nội dung chính như sau: 

Chương 1. Mở đầu. 

Chương 2. Lí thuyết về dung dịch chất điện li. 

Chương 3. Cân bằng giữa điện cực và dụng dịch - Pin Ganvani. 

Chương 4. Những quá trình điện hóa không thuận nghịch. 

Cuốn sách này có thể dùng làm tài liệu tham khảo cho sinh viên theo học 
ngành Hóa học của các trường đại học và cao đăng, cho cán bộ làm việc có liên 
quan đến hóa học và điện hóa. 

Do lần đầu biên soạn giáo trình, nên chắc chắn không tránh khỏi những hạn 
chế và thiếu sót. Tác giả rất mong nhận được sự góp ý của các đồng nghiệp, các 
sinh viên khi sử dụng, nhằm giúp giáo trình hoàn thiện hơn để phục vụ công tác 
dạy học được tỐt. ti, 

Xim chân thành cảm ơn! 


Các tác giả 


Chương †1 
MỞ ĐÀU 


1.1. Đối tượng và nội dung nghiên cứu của điện hóa học. Một số khái niệm 

Điện hóa học nghiên cửu những quy luật biến đổi qua lại giữa hóa năng và 
điện năng. 

Sự biến đổi qua lại giữa hóa năng và điện năng chỉ xảy ra trong một hệ 
_ thông được gọi là hệ thông điện hóa (gọi tắt là hệ điện hóa). 

Hệ điện hóa gồm hai điện cực. 

Một điện cực là một cặp oxi hóa - khử của một nguyên tố hóa học. Một cặp 
oxi hóa - khử của một nguyên tô hóa học gồm dạng oxi hóa (ở mức oxi hóa cao) 
và dạng khử (ờ mức oxi hóa thấp) của nguyên tổ hóa học đó. Ví dụ, cặp oxi hóa - 
khử Zn””/Zn gồm ion Zn”” (dạng oxi hóa) và nguyên tử Zn (dạng khử); cặp oxi 
hóa - khử MnO, /Mn”" gồm lon MnO, (dạng oxi hóa) và ion Mn”* (dạng khử)... 

Điện cực đơn giản nhất gồm thanh kim loại nhúng trong dung dịch chứa ion 
kim loại đó. Ví dụ, điện cực đồng gồm thanh kim loại đồng nhúng trong dung 
dịch chứa ion Cu”, điện cực đồng được kí hiệu như sau: 

Cu | Cu” 

Dấu I là kí hiệu bề mặt ngăn cách giữa hai pha. 

Khi dạng khử và dạng oxi hóa là chất khí hoặc khi dạng khử và dạng oxi 
hóa đều là ion trong dung địch thì để có một điện cực cần phải nhúng thêm một 
thanh kim loại kém hoạt động hóa học (thường dùng Pt) vào dung dịch chứa cát 
Ion có mặt trong cặp oxi hóa - khử để tạo ra điện cực. Ví dụ: 

PL(H;)IH”; Pt(Cla)ICT; PttFe”*, Fe”*; P MnO¿, Mn”*, HỶ 

Dấu ( ) là kí hiệu chất khí hấp phụ trên bề mặt kim loại, dấu phẩy (,) là kí 

hiệu phân biệt các chất cùng ở trong một pha. 


Đề có một khái niệm rõ ràng về điện hóa học là một môn học độc lập người 
ta phân biệt một cách chỉ tiết sự khác nhau giữa phản ứng hóa học thông thường 
với phản ứng hóa học xảy ra trong hệ điện hóa. 

Chúng ta lây phản ứng oxi hóa - khử thông thường sau làm ví dụ: 

Fe” + Cu! — Fe?' + Cụ?* (1.1) 

Có thể thực hiện phản ứng (1.l) theo hai cách khác nhau: 

Cách thứ nhát: 


Rót dung dịch FeC]; (dung dịch có ion Fe”*) vào dung dịch CuC] (dung dịch 
có ion Cu”). Trong trường hợp này chất oxi hóa (Fe?) và chất khử (Cu”) trao đổi 
electron với nhau bằng cách va chạm hỗn loạn không trật tự và tiếp xúc trực tiếp 
với nhau, đường đi của electron hầu như bằng không, toàn bộ hiệu ứng năng 
lượng của phản ứng thẻ hiện ở dạng nhiệt, hóa năng chuyền thành nhiệt. 

Cách thứ hai: 


Cho dung dịch chứa Fe”” và 
ion Fe”” vào một cốc thủy tinh, cho 
dung dịch chứa ion Cu” và ion Cu”” 
vào cốc thủy tinh khác, nhúng vào 
mỗi dung dịch một điện cực Pt và 
dùng một ống thủy tỉnh hình chữ U 
chứa đầy hỗn hợp aga + NH¿NO; 
làm cầu muối nối hai dung dịch với 


nhau (hình 1.1). Hình 1.1. Sơ đồ minh họa hệ thống điện hóa 
Hệ điện hóa vừa thiết lập được 
biểu diễn nhờ sơ đồ sau: 
PtlCu?, Cu *IIFe”*, Fe”*IPt (1.2) 
Dấu II là kí hiệu cầu muối. 
Mắc điện trở R, điện kế A và khóa k vào hai điện cực Pt như hình 1.1, đóng 
khóa k người ta thây có đòng điện đi qua ampe kế A, chiều của dòng điện là chiều 
từ điện cực Pt nhúng trong dung dịch chứa các ion Fe”", Fe”” đến điện cực Pt 


nhúng trong dung dịch chứa các ion Cu”, Cu””, 


Có thê giải thích sự xuât hiện dòng điện trong hệ điện hóa đang xét như sau: 


Khi đóng khóa k, trên bề mặt điện cực Pt tiếp xúc với dung dịch chứa ion 

Fe” có quá trình khử ion Fe” thành ion Fe”, bề mặt điện cực thiểu electron: 
Fe*'+e — Fe” (1.3) 

Trên bề mặt điện cực Pt tiếp xúc với dung dịch chứa ion Cu” có quá trình 
oxi hóa ion Cu” thành ion Cu”*, bề mặt điện cực dư electron: 

Cu — Cu” +e (1.4) 

Quá trình khử chất oxi hóa và quá trình oxi hóa chất khử xảy ra riêng biệt ở 
hai bề mặt hai điện cực khác nhau kèm theo dòng electron di chuyên ở mạch 
ngoài từ điện cực Pt tiếp xúc với dung dịch chứa ion Cu” sang điện cực Pt tiếp xúc 
với dung dịch ion Fe”, trong khi đó ở mạch trong dòng ion dương Cu”" từ cốc 
chứa ion Cu” sang cóc chứa ion Fe`, đồng thời dòng ion âm CT” di chuyển ngược 
chiều qua cầu muỗi từ dung dịch chứa ion Fe`” sang dung dịch chứa Cu”, tất cả 
các quá trình xảy ra trong hệ tạo ra phan ứng điện hóa. Phương trình phản ứng 
điện hóa giống phương trình phản ứng oxi hóa - khử (1.1) thông thường: 

Fe” + Cu” —› Fe” + Cu” (1.5) 

Tuy vậy, cơ chế thực hiện phán ứng điện hóa khác hắn cơ chế thực hiện 
phản ứng oxi hóa - khử thông thường: 

Sự khử chất oxi hóa và sự oxi hóa chất khử trong hệ điện hóa đều xảy ra 
trên bẻ mặt điện cực phân chia giữa điện cực và dung dịch nhưng ở hai nơi khác 
nhau. sự trao đổi clectron giữa chất oxi hóa và chất khử không xảy ra trực tiếp 
giữa chất oxi hóa và chất khử. các chất tham gia phản ứng trao đôi electron với 
nhau thông qua hai điện cực, electron chịu tác dụng của hiệu số điện thế E giữa 
hai điện cực di chuyển qua một quãng đường có độ dài nhất định theo một hướng 
nhất định và thực hiện công, hiệu ứng năng lượng AG của phản ứng điện hóa được 
thể hiện ở dạng công có ích A` (điện năng): 

AG=-A'=-zFE (1.6) 

Ở đây: z là số electron trao đồi trong phản ứng điện hóa, F là số Faraday. 

Sơ đỏ (1.2): PilCu, Cu “IIFe”°, Fe *IIPt là sơ đồ biểu diễn hệ điện hóa tương 
ứng với phản ứng xảy ra theo phương trình 1.5. Sơ đồ (1.2) còn được gọi là mạch 
điện hóa. 

Hệ điện hóa khi hoạt động sinh ra dòng điện một chiều nhờ năng lượng của 
phan ứng hóa học xảy ra ở bẻ mặt các điện cực được gọi là pin điện hóa (gọi tắt là pm). 


Hệ điện hóa hoạt động gây ra những biến đổi hóa học ở bề mặt các điện cực 
dưới tác dụng của dòng điện một chiều từ nguồn điện bên ngoài được gọi là bình 
điện phân. Phản ứng điện hóa xảy ra dưới tác dụng của dòng điện một chiêu từ 
nguồn điện bên ngoài là sự điện phân. 

Quá trình trong đó chất tham gia phản ứng trao đổi electron với điện cực là 
quá trình điện cực. Quá trình điện cực trong đó chất oxi hóa nhận electron từ điện 
cực là quá trình khử chất oxi hóa hoặc quá trình catôt. Quá trình điện cực trong 
đó chất khử trao electron cho điện cực là quá trình oxi hóa chất khử hoặc gưá 
trình anôt. Một phân ứng điện hóa gồm một quá trình anôt và một quá trình catôt 
cùng xảy ra đồng thời. 

Điện cực tại đó có quá trình catôt là ca/ôt, chất oxi hóa nhận electron từ 
catôt. Điện cực tại đó có quá trình anôt là anôi, chất khử trao electron cho anôt. 


Phân dung dịch xung quanh anôt là anolif, phân dung dịch xung quanh catôt 
là cafolit. 

Khi hệ điện hóa hoạt động, điên cực dương của hệ điện hóa là điện cực 
nhận electron từ mạch ngoài, điện cực âm của hệ điện hóa là điện cực trao 
electron cho mạch ngoài. 

Sự trao nhận electron và sự biên hóa các chât trong phản ứng điện hóa chỉ 
xảy ra ở bề mặt tiêp xúc giữa điện cực với catolit và ở bê mặt tiệp xúc giữa điện 
cực với anolit. Đôi tượng nghiên cứu của điện hóa học là các quá trình điện cực. 

Các quá trình điện cực xảy ra kèm theo sự thay đôi trạng thái của các chât 
tham gia phản ứng và có quan hệ mật thiệt đên sự phá vỡ cân băng của các chât có 
mặt trong dung dịch. Phản ứng điện hóa xảy ra găn liên với sự dẫn điện trong hệ 
điện hóa, tôc độ và cơ chế biến hóa các chât ở bê mặt các điện cực. 


1.2. Định luật Faraday 


Dòng điện hoạt động trong hệ điện hóa gắn liền với sự biến đổi các chất ở 
các điện cực, vì vậy giữa điện lượng và khối lượng các chất tham gia phản ứng có 
môi quan hệ nhât định. Môi quan hệ này được thê hiện trong hai định luật Faraday 
(1833 - 1834). 

27 ĐỤuU IluẬt /urad4V tứ n⁄ẤZy 


Khôi lượng chât tham gia phản ứng biến đổi ở điện cực tỉ lệ thuận với 
cường độ dòng điện và thời gian dòng điện đi qua hệ điện hóa: 
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m=kaz.Lt (1.7) 
Ở đây: m là khối lượng chất biến hóa; I là cường độ dòng điện; t là thời 
gian; ka là hệ số tỉ lệ. 
Khi Ít = 1 đơn vị: 
mụ =¡ = ks (1.8) 
ka là lượng chất biển hóa khi có một đơn vị điện lượng đi qua hệ điện hóa. 
ka được gọi là đương lượng điện hóa. 
22 Đừi tuật "aradaqy (hứ ðai 
Đương lượng điện hóa ka của một chất tỉ lệ thuận với đương lượng hóa học 


3 của chất đó: 


M 
ka=k.3=k. — (1.9) 
S n 


M là khối lượng mol của chất tham gia phản ứng, n là số điện tích của một 
nguyên tử. một phân tử hay một ion thay đổi khi tham gia phản ứng, k là hệ số tỉ lệ. 


Biểu thức chung biểu diễn nột dung hai định luật Faraday: 
M 
m=k.—.It (1.10) 
n 
Thực nghiệm cho biết nếu: 


I.t = 96500 C = 26.8 A.h=F 


thì khối lượng chất biến hóa bằng đương lượng hóa học của chất đó: 


M 
m=— (I.11) 
n 
vả lúc này Ki <kỆ@= l1 
l 
Như vậy: l- (1.12) 


F là điện lượng cần thiết để làm biến hóa một đương lượng gam chất, F 
được gọi là số Faraday. 

Thay (1.12) vào (1.10). viết lại biêu thức chung biểu diễn hai định luật 
Faraday: 


M 
nF 
Số Faraday là sô điện tích của một mol ion với số oxi hóa +l, vì vậy giá trị 
tuyệt đôi của electron: 


Lt (1.13) 


m 


F 
e==l6021.107 2C (1.14) 


Ở đây: N là số Avogadro. 
Điện tích một mol ion với số oxi hoá +3 z là ‡ z.E. 


Ví dụ: Cho dòng điện 1 A đi qua bình điện phân dung dịch CuC]›. Sau 15 phút 
khối lượng Cu thoát ra ở catôt là 0,2964 g. Tính đương lượng gam của Cu. 

Lời giai: Theo công thức (1.13): 
M_mFE 0,2264x9500 


n II Ixl5x60 

Quá trình điện phân một chất xảy ra thường kèm theo những quá trình phụ 
vì vậy khối lượng chất tham gia phản ứng biến đối trong thực tế không đúng như 
kết quả tính toán theo công thức (1.13). Kí hiệu khối lượng của chất tham gia 
phản ứng đã biến đổi trong thực tế là m°, khi đó hiệu suất theo dòng 1\ được tính 
theo công thức: 


=31,7807g 


m 
n= —.100% = 
m 4Vi.l.t 


m.n.F 


.100% (1.15) 


Ví dụ: Cần phải cho dòng điện 2 A đi qua dung dịch muối NiSO; trong thời 
gian bao lâu để mạ tắm kim loại diện tích 200 cmˆ một lớp Ni dày 0,01 mm. Biết 
tỉ khối đy¡ = 8,9, hiệu suất theo dòng Tịx¡ = 90%. 

Lời giai: Theo (1.15): 


m.n.F 
.100% 


M.En 
m` = dạ¡.V = 8,9 x 200 x 0,001 = 1,78 g 
Mạ = 58,69 g;n=2 
_ 1,78x2x96500x100 
58,69x2x90 


t= 


=3251,93s 


= 54 phút I2 giây 


Hãy trình bày sự giống nhau và khác nhau giữa phản ứng oxi hóa - khử thông 
thường và phản ứng điện hóa. 
Hệ điện hóa gồm những gì? Có mấy loại hệ điện hóa? Hãy nêu ví dụ minh 
họa. 
Cặp oxi hóa - khử là gì? Quá trình anôt là gì? Quá trình catôt là gì? Có thể 
nói anôt là điện cực dương, catôt là điện âm được hay không? Tại sao? 
Hãy tính thê tích khí Clạ thoát ra ở anôt dưới áp suất khí quyên và nhiệt độ 
25°C khi cho dòng điện 3 A đi qua bình điện phân chứa 1 lít dung dịch CuCl; 
sau 6 giờ, hai điện cực của bình điện phân Pt. Hãy tính nồng độ ban đầu của 
dung dịch CuCl› đủ đề có được thê tích Cl› đã tính được. 
(đs: 8,2 lít) 
Cần thời gian bao lâu để dòng điện 2 A đi qua 500 ml dung dịch NiSO¿ 0,1N 
làm kết tủa hoàn toàn Ni ở catôt khi hiệu suất theo dòng là 96%. 
(đs: 44 phút 40 giây) 
Cho dòng điện 5 A đi qua bình điện phân chứa 2 lít dung dịch NaOH 15% 
(d = 1,1665 g/m]) trong 3 ngày đêm, hai điện cực bằng Pt. Hãy xác định nồng 
độ % của dung dịch NaOH sau khi điện phân (bỏ qua sự bay hơi của nước). 
(đs: 15,32%) 


Chương 2 
LÍ THUYÉT VỀ DUNG DỊCH CHÁT ĐIỆN LÍ 


2.1. Thuyết điện li về dung dịch điện li lí tưởng. Thuyết Arrhenius 
^2Z# AI dung 

Để giải thích khả năng dẫn điện của các dung dịch axit, bazơ và muối trong 
dung môi nước, Arrhenius đã đưa ra giải thích. 

a) Trong dung môi thích hợp những phân tử của chất tan phân li một phần 
thành những hạt mang điện tích dương (ion dương là cation) và những hạt mang 
điện tích âm (ion âm là anion). Sự phân l¡ chất tan thành những ion mang điện tích 
khác gọt là sự điện l¡. Chât tan phân li thành những ¡on là chất điện lị. Sự điện lí là 
phan ứng thuận nghịch: 


NÁ, Âu. £==Š v.M”+v A” (2.1) 
Ở đây: M, A, là công thức phân tử của chất tan; M”” là kí hiệu của 
cation ; A” là kí hiệu của anion ; V„ số cation M””, v_ là số anion A“ trong một 
phân tử M, A,_; z+ là số điện tích của một cation M”T; z~ là số điện tích của 
một anion A“. 
Phân tử chất tan trung hòa điện vì vậy: 
|v,z+ |=| v.z- | (2.2) 
b) Chỉ có một phần nhất định số phân tử chất tan phân li thành ion. Tỉ số số 
phân tử chất tan phân l¡ thành ion trên toàn bộ số phân tử chất tan nói chung là độ 
điện li œ: 


"n 


œ= 


n+n Giải) 


Ở đây : n là số phân tử chất tan phân li thành ion, n' là số phân tử chất tan 
còn lại ở trạng thái cân băng không phân l¡ thành ion. 
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Độ điện li ơ có giá trị nằm trong khoảng từ 0 đến l: 
œ =0: chất tan không điện Ì ; 
œ = 1: chất tan điện lì hoàn toàn, chất tan là chất điện li mạnh ; 
0< ơ << I: chất tan là chất điện li yêu. 
Đại lượng thứ hai đặc trưng cho trạng thái cân bằng của sự điện li là hằng số 
điện li Kai: 


v- v_ 
K„ạ=—P—^~ (2.4) 
Cụ A, 


` Ầ ơ ˆ ` ˆ ` ^ ˆ M ˆ ` ` 
CVz. là nông độ của catlon, C.„- là nông độ của anion và Cụ, Ay. | 


nồng độ của phân tử chất điện li, tất cả đều ở trạng thái cân bằng. 
Kí hiệu nồng độ ban đầu của chất tan là Cọ, ở trạng thái cân bằng nồng độ 
của catton. anion và phân tử chất tan lần lượt như sau: 


C.z- =v_,ơCn, C.- =v_ơCo và Cụ siêi xš = (—ơœ)Co 


Thay các biểu thức này vào (2.4) sẽ được: 


v*~ N_ g” ~v_ c +v_ 


Kạ=—ˆ 2.5) 
ủ (I—ø)Cạ : 
Đặt v=ăv.v (2.6) 
v là tông số ion có trong một phân tử MA, _; khi đó (2.5) trở thành: 
v`-v`-a'C§ 
Ka=—————- (2.7) 
Đối với chất điện li 1 — 1, ví dụ như NaCl, MgSO:, công thức (2.7) có dạng: 
— dˆCọ (2.8) 
đi ( 4g7 9 
Đại lượng V=— (2.9) 
Cọ 


được gọi là độ pha loãng. 


Thay (2.9) vào (2.8) sẽ được biểu thức biểu diễn nội dung định luật pha 
loãng của Ostwald: “Hằng số điện lỉ không phụ thuộc vào độ pha loãng của 
dung dịch ” 
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—.- (2.10) 
(1—œ)V 
Đối với dung dịch điện li yếu (œ << 1) nồng độ nhỏ: 
Ka= dˆCo (2.11) 


Từ (2.11) suy ra: 


K 
œ=,|—“ = JKạV (2.12) 
Cọ 

c) Trong dung dịch không có lực tương tác giữa các ion. Luận điểm này 
không được tác giả trực tiếp phát biểu nhưng là cơ sở của các công thức định 
lượng. 

Nhờ ba luận điểm của thuyết điện li Arrhenius người ta đã giải thích thành 
công nhiều tính chất, lí giải nhiều dẫn chứng thực tế và những tính quy luật của 
dung dịch có tính dẫn điện. 


21.2 AM thàn/ cô“g của (uy điệu 
2.1.2.1. Ý nghĩa của thừa số Van'† Hoff 


Trên cơ sở thừa nhận thuyết điện li người ta đã xây dựng lí thuyết độ dẫn 
điện, lí thuyết khuếch tán trong dung dịch điện lH, lí thuyết thâm thấu xuất hiện 
sức điện động... 

Áp suất thâm thấu của dung dịch, độ giảm tương đối áp suất hơi dung môi 
bão hòa trên dung dịch, độ tăng nhiệt độ sôi, độ giảm nhiệt đông đặc của dung 
môi trong dung dịch dẫn điện bao giờ cũng lớn hơn áp suất thâm thấu dung dịch, 
độ giảm tương đối áp suất hơi dung môi bão hòa trên dung dịch, độ tăng nhiệt sôi, 
độ giảm nhiệt độ đông đặc của dung môi trong dung dịch chứa chất tan không dẫn 
điện có cùng nồng độ như nhau. Vant Hoff đề nghị nhân thừa số ¡ với nồng độ 
chất tan trong các công thức biểu diễn các đại lượng vừa nêu đối với dung dịch 
chât dân điện cho phù hợp với thực nghiệm. 

Ví dụ, nếu như công thức tính áp suất thâm thấu của dung dịch không dẫn 
điện là: 
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Ta = CMRT (2.13) 
thì đối với dung dịch chất dẫn điện: 
Tai = CMRT (2.14) 

1 được gọi là thừa số Van't Hoff. Trong thời gian dài trước khi có lí thuyết 
điện lì người ta chưa thê hiệu được ý nghĩa của thừa sô ¡. 

Theo thuyết điện l¡ thì sự xuất hiện thừa số ¡ trong công thức (2.14) là kết 
quả tất nhiên của sự điện li. Sự điện li làm tăng số hạt chất tan trong một đơn vị 
thẻ tích của dung dịch. 

Thực vậy, giả thiết nồng độ dung dịch là Cụ, một phân tử chất điện li 
My, A,_ khi phân l¡ tạo ra ion, độ điện l¡ của chât điện li My, A,_ tương ứng với 
nồng độ Cw là œ, khi dung dịch điện l¡ ở trạng thái cân bằng số hạt thực có trong 
một đơn vị thê tích là: 

iCw = (1 — Œ)CM + V,0Cu + V_0dCw = [Í + (V — 1)Œ]CM (2.15) 

Như vậy: 

i=l+(v-l1)œ (2.16) 
2.1.2.2. Hiệu ứng nhiệt cua phan ứng trung hòa 

Hiệu ứng nhiệt của phản ứng axit mạnh trung hòa bazơ mạnh không phụ 
thuộc vào ban chât của axit và của bazơ. 


Ví dụ: HNO¿a + KOH -› KNO:+H:O; AH; 
HC] + NaOH —› NaC] +H;O; AH; 
Thực nghiệm cho biết AH¡ = AH+= —57,3 kJ/mol. 
Dùng thuyết điện li có thể giải thích điều này một cách dễ dàng. 
Theo thuyết điện li axit mạnh, bazơ mạnh và muối tan trong dung môi nước 
phân l¡ hoàn toàn còn HO là chât điện l¡ yêu: 
H + NO; +K+OH —¬ NO; +KÌ+HO; AH¡ 
H+CTI +Na'+OH' — Na” + CIT + HaO ; ANH; 
Thực chất của hai phương trình này là phản ứng giữa ion HỶ và ion OH' tạo 
tạo ra H;ạO: H" + OH —› H;O. 
Vì vậy: AH: =AH:. 


2.1.2.3. Cân bằng hóa học trong dung dịch điện l¡ 

Thuyết điện li Arrhenius cho phép định nghĩa một cách khoa học các khái 
niệm axit, bazơ, tính chất của dung dịch, xây dựng lí thuyết chất chỉ thị, giải thích 
sự điện l¡ theo các nắc, giải thích sự thủy phân muôi... 

Sau đây là một vài ví dụ về việc áp dụng lí thuyết điện li vào cân bằng hóa 
học trong dung dịch điện li. 

a) Sự điện l¡ của HO 

Nước là chất điện li yếu, phân tử H;O phân li thành ion H” và ion OH' theo 
phương trình phản ứng: 


HO —> H'+OH” 


Hằng số điện li của HzO: 
CC 


Kạy= (2.17) 


HạO 
Ở đây: C.+› Cọu- và Cụ,o là nông độ của ion HỶ, ion OHr và phân tử HạO 
tương ứng ở trạng thái cân bằng. Vì độ điện li của HzO rất nhỏ cho nên có thể coi 
nồng độ của nước là đại lượng không đôi: 
1000 


Cụ o = "Tế =55,55561on mol/lít = const (2.18) 
và đưa giá trị này vào giá trị của hằng số điện li, nghĩa là: 

Kại. Cho = Ca Cư = KH,o (2.19) 

Ku,o là tích số ion của nước. Ở 25°C, KH,o = 10” vì vậy: 
— 1n-14 

Quy cụ „000 (2.20) 
Logarit hóa hai về (2.20): 

lgC, + TIỆC sa. = —I8 (2.21) 
Đặt pH=-lg C..› pOH =-¬lg nhe 
Khi đó pH + pOH = 14 (2.22) 


Theo thuyết điện li vật chất mang tính axit là ion H, vật chất mang tính 
bazơ là ion OH.. 


18 


+ Dung dịch dung môi nước có môi trường trung tính khi: 
C.: =C sẮ£ hoặc pH = pOH 


Như vậy: pH=7 
+ Dung dịch dung môi nước có môi trường axit khi: 
Ca >C it hoặc pH < pOH 


Như vậy: pH<7 
+ Dung dịch dung môi nước có môi trường bazơ khi: 


C.. < Km hoặc pH > pOH 


Nhưvậy: pH>7 

b) Tính chất đệm của dung dịch 

Khả năng của dung dịch giữ cho pH ít thay đôi khi pha loãng dung dịch 
hoặc đưa thêm bazơ cũng như axit vào dung dịch là đứnh chất đệm của dung dịch. 
Đại lượng đặc trưng định lượng cho tính chất đệm của dung dịch là dung lượng 
đệm ÿ. Dung lượng đệm § là số đương lượng gam bazơ (hoặc axit) phải cho vào 
dung dịch để pH của dung dịch thay đôi một đơn vị. Nếu db là số đương lượng 
gam bazơ (hoặc axit) phải cho vào dung dịch kéo theo pH của dung dịch thay đôi 
đại lượng dpH thì dung lượng đệm B của dung dịch như sau: 

B=—— 2.23) 
_ dpH : 

Dưng lượng đệm của nước nguyên chất: Cho b đương lượng gam bazơ 

MOH vào nước nguyên chất. Trong dung dịch có những cân bằng sau: 


MOH là chất điện li mạnh: MOH — MÌ+OH-” 


b=C.. 
M 

Nước là chất điện l¡ yếu: H2O  H+OH' 
Dung dịch trung hòa điện: 

S4. cT ‹ (2.24) 

M H OH 

Như vậ È=£. +. = Ko _- (2.25) 
` 3y OH~ H" H” * 


Lấy đạo hàm hai về của (2.25) theo pH: 
db : KH,o 
B=-TS=2.301C ,+——?-]=2,303C ,+CQ |} — (226) 


dpH C. + 


Theo (2.26) dung lượng đệm của nước nguyên chất hoặc của dung dịch 
muối, axit mạnh, bazơ mạnh rất nhỏ. 


Dung lượng đệm của dung dịch axit yếu và muối của nó với bazơ mạnh 

Pha dung dịch gồm a đương lượng gam axit yếu HA và b đương lượng gam 
bazơ mạnh MOH trong đó a > b. Theo thuyết điện li axit yêu phân li không hoàn 
toàn: 


HA  H+A_ 
HIẾP san 
HA =——^— (2.27) 
Cha 
Muối của axit yếu bazơ mạnh phân li hoàn toàn: 
MA >M'+A- 
Trong trường hợp này: 
a= CHẠA KT 
b= C + (2.28) 
Dung dịch trung hòa điện: 
C› + Ca =b+ C.¿ = Ca + C- (2.29) 
Từ (2.28) rútra: a=CA =a mm” (2.30) 
Thay (2.30) vào (2.27): 
Cu 
KuocẰc 5U áA., 23] 
_ se (2.31) 
Từ (2.31) tìm Ks : 
a.K 
6. «=--"- (2.32) 


Đưa (2.32) vào (2.29): 
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a.Kha 


Ãs.“”.. kh . sản 2385 
KuA+C„ h OH _ï 
K KH, 
=— HA —-C.„ _—HạO (2.34) 
Kha +C, „ Ca 
Lẫy đạo hàm hai về của (2.34) theo pH: 
db nà 
B= =2,303 HN. + 3 ĐC. (2.35) 
dpH (KuA +C,...) 
a.KuA‹C,.. 


ì ————*—- >0 cho nên dung lượng đệm của dung dịch muối axit 
(Kna +C,.. ) 

yếu. bazơ mạnh và axit yếu đó bao giờ cũng lớn hơn dung lượng đệm của dung 
dịch muỗi axit mạnh, bazơ mạnh và của nước nguyên chất. Lẽ đương nhiên B phụ 
thuộc vào giá trị của Kna. Phân tích phương trình (2.35) người ta được kết quả B 
đạt giá trị cực đại khi pH = pKua. 
2-1 NÄững “an cñ của f#uyế điện Z7 

Thành công của thuyết điện l¡ rất lớn, tuy vậy thuyết điện li vẫn còn có 
những hạn chế. 


Bảng 2.1. Độ điện li của một số chất được xác định bằng 


| 


phương pháp đo độ dẫn điện œ và bằng phương pháp đo áp suất thầm thấu ơa 
| 
| 


. Chất điện li vòng độ (M) 
. KCI 
-KCI 
- KCI 
ˆKCI 
'BaCh | 
. MgSO, 1.10” | 0,434 0,324 
' La(NO) II0°  . 0/920 0,946 

| 

| 


La(NOa)» 1.107 0,788 0,865 
La(NO‡)b lỗi ï ) nà 0,635 0,715 ] 
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So sánh những giá trị của độ điện' li œ xác định được bằng các phương pháp 
khác nhau (bảng 2.l) người ta thấy rằng giá trị của độ-điện li œ chỉ gần bằng nhau 
đối với dung dịch điện l¡ 1~1, nồng độ loãng. Khi nồng độ chất điện li tăng và đối 
với những chất điện li không phải 1-1, giá trị của độ điện l¡ œ xác định được bằng 
các phương pháp khác nhau thì khác nhau rất nhiều và vượt ra khỏi phạm vi sai số 
cho phép. 

Thuyết điện li cũng không thể giải thích được tại sao giá trị của độ điện lI œ 
xác định được bằng các phương pháp khác nhau lại khác nhau. 

Độ điện li của HCI được xác định bằng phương pháp đo sức điện động œa và 
đo độ dẫn điện œ; (bảng 2.2) cũng khác nhau, sự khác nhau tăng lên khi nông độ 
tăng và ở vùng nồng độ cao giá trị của độ điện l¡ lớn hơn 1 đơn vị rất nhiều. Đây là 
điều không thê giải thích nổi trong khuôn khô lí thuyết điện li. 

Bảng 2.2. Độ điện li của HCl được xác định bằng 
phương pháp đo độ dẫn điện ơ: và bằng phương pháp đo sức điện động ơa 


Đại lượng đặc trưng định lượng của lí thuyết điện li là Kại. Ở nhiệt độ và áp 
suất không đổi Kại phải là đại lượng không đôi, không phụ thuộc nồng độ của 
dung dịch. Bảng 2.3 trình bày những giá trị của Kại của một số dung dịch chất 
điện li nồng độ khác nhau. Chỉ có Kại của dung dịch chất điện li yếu (dung dịch 
amoniac và dung dịch axit axetic) khi nồng độ loãng mới ít nhiều không thay đồi. 
Đối với chất điện li mạnh (kali clorua và magie sunfat) đại lượng K thay đổi hàng 
chục lần, trong trường hợp này không thê gọi đại lượng K là hằng SỐ. 


Tóm lại, thuyết điện l¡ chỉ áp dụng cho dung dịch chất điện li yếu và loãng. 


b2), 


Bảng 2.3. Hằng số điện lì của một số dung dịch chất điện li ở các nồng độ khác nhau 


K.10” K.10 K.I0 K.10 
1,000.10° 1,28 2,35 
2,000.10 
| 2,879.10” 
| 1.000.10” 
| 1.151.103 
| 2,303.10” 
| 5.000.107 
| 1.000.10ˆ” 
| 
| 
| 
| 


1,842.10” 
3,685.10” 
5.000.10” 
1,000.10'Ì 


2.2. Tính chất dẫn điện của dung dịch điện li 
Người ta phân biệt hai loại vật dẫn: đó là vật dẫn electron và vật dẫn ion. 


Trong vật dẫn electron phản từ chuyển tải điện tích là electron. Vật dẫn 
electron còn được gọi là vật dân loại 1. Kim loại là vật dẫn loại 1. 


Trong vật dẫn ion: ion âm và ion dương là vật chuyển tải điện tích. Vật dẫn 
ion còn được gọi là vật dẫn loại 2. Hợp kim nóng chảy, muối nóng chảy, dung 
dịch chất điện l¡ thuộc vật dẫn ion. 

227 Độ ZZz điện 

Điện trở của vật dẫn tỉ lệ thuận với độ dài l. tỉ lệ nghịch với tiết diện s của 
vật dẫn: 

R=p- (2.36) 
§ 

Ở đây p là điện trở suất (điện trở riêng) của vật dẫn. Điện trở suất là điện trở 

của một khôi lập phương có cạnh băng một đơn vị. Đơn vị điện trở là ôm (©). 
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-_ Đại lượng đặc trưng định lượng cho khả năng dẫn điện của vật dẫn là độ dẫn 
điện; độ dẫn điện là đại lượng nghịch đảo của điện trở R; độ dẫn điện riêng là đại 
lượng nghịch đảo của điện trở suất: 


S1 “11: (2.37) 
p Rs 
Đơn vị độ dẫn điện riêng là ©ˆ”.cm”. 
Theo định luật Ôm: 
R= (2.38) 
l 
Ở đây: V là hiệu điện thế, I là cường độ dòng điện. 
Thay (2.38) vào (2.37): 
I 
ở (2.39) 
V E 
| 


¡ là mật độ dòng điện, E là cường độ điện trường. 

Đại lượng đặc trưng quan trọng cho tính chất dẫn điện của dung dịch điện li 
là độ dẫn điện đương lượng À: 

À-=Xx.\0 (2.40) 

@ là thê tích (số cm”) của dung dịch chứa I đương lượng gam chất điện li. 

Có thê hình dung độ dẫn điện đương lượng À của dung dịch điện l¡ là độ dẫn 
điện của cột dung dịch điện l¡ được giới hạn giữa điện cực phăng, diện tích bề mặt 
mỗi điện cực phía tiếp xúc với dung dịch bằng @ cm”, hai điện cực đặt cách nhau 
1 cm (hình 2.1). Kí hiệu nồng độ đương lượng gam của dung dịch chất điện li là 
C, khi đó: 


Thay (2.41) vào (2.40): 
¡0Ì 
À sg.2 23 (2.42) 
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Hình 2.1. Sơ đồ minh họa © cm` dung dịch điện li 
chứa 1 đương lượng gam chất điện li giữa hai tắm điện cực cách nhau 1 cm 


Người ta dùng cầu Weston đẻ đo điện trở 
R, của khối lượng dung dịch nông độ C trong 
bình được mắc vào một trong bồn nhánh của cầu 
như hình 2.2. sau đó dùng công thức (2.37) tính X, 
tiếp theo dùng công thức (2.42) tính ^.. 

Trong sơ đồ này S là máy phát sóng âm tần 
(đẻ tránh hiện tượng điện phân xảy ra trong bình 
đo điện trở), R, là điện trở của dung dịch điện lì 
cần xác định, R;, R› và R: là những điện trở có 
thể điều chinh được, F ống nghe điện thoại đề 


phát hiện cường độ dòng điện xoay chiều qua 
BD. Điều chinh các giá trị của Rị, R› và R; sao Hình 2.2. Sơ đồ cầu Weston đo 
cho cường độ dòng điện đi qua BD nhỏ nhất (tín — điện trở của dung dịch điện li 
hiệu âm thanh qua F nhỏ nhất), khi đó: 


R.=——R¿ (2.43) 


Hai điện cực của bình đo điện trở là hai lá Pt. Có thê tính độ dẫn điện riêng 
x theo công thức (2.37) nhưng trong thực tế không thẻ đo được trực tiếp hằng số 


l MỖI. uờ 
k=_— của bình đo điện trở. 
s 
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Dễ xác định hằng số k của bình đo điện trở người ta đo điện trở của dun§ 
dịch KCI có nồng độ nhất định tương ứng với độ dẫn điện riêng nhất định trong số 
tay tra cứu. 

Ví dụ 1: Điện trở của dung dịch KCI 0,1M ở 18°C bằng 63 ©. Tính hằng số 
bình đo điện trở được biết độ dẫn điện riêng của dung dịch KCI 0,1M ở 18'C là 
x=0.011192 Q!cm', 

Lời giải: Hằng số bình được tính theo công thức: 

| : 
k= - =R.x⁄=63.0,011192 = 0,705 em ` 
S 

Ví du 2: Tính độ dẫn điện riêng và độ dẫn điện đương lượng của dung dịch 
KNO; 0,01N trên cơ sở các số liệu thực nghiệm sau: 

Hăng số của bình đo điện trở k = 0,5 cm, Điện trở của dung dịch KNO; 
0.01N là R =423 OÓ. 

Lời giai: Theo công thức (2.37): 


Í 41a 55 Khi c2 
X=—=—-=——~= I,182.10° 9 'em” 
p Rs 422 
Theo công thức (2.42): 
I0 0,5.103 
À=X:—~=————x=I.182.10”@ 'cmfdlg 
` #310" 


222 7⁄u0ug Ù/⁄ ArrWeulua. MU g@uan 2Ệ giũz độ điệu Z và độ ZZz điệộy 
của 2g đJc/ điệu Z 


Để giải thích khả năng dẫn điện của các dung dịch axit, bazơ và muối trong 
dung môi nước Arrhenius nêu ra thuyết điện li. 

Vì trong dung dịch có hai loại ion cho nên các ion dương và các ion âm 
cũng tham gia vận chuyền điện lượng. Nông độ, điện tích và tốc độ chuyền động 
của hai loại ion quy định độ dẫn điện của dung địch điện li. Độ điện li œ tăng theo 
độ pha loãng cho đến khi chất điện li phân li hoàn toàn. 

Trong dung dịch điện lí có hai loại lực tác dụng lên ion: điện lực qE 
(q là điện tích của ion, E là cường độ điện trường) và lực ma sát của môi trường 
(nói chung các ion chuyền động trong điện trường không ở dạng tự do mà ở dạng 
bị các phân tử dung môi trung hòa điện bao bọc xung quanh}. Với tốc độ của ion 
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trong dung dịch có thể chấp nhận lực ma sát tỉ lệ thuận và ngược chiều với tốc độ 
của Ion. 

Kí hiệu: khối lượng của cation: m,; điện tích của cation: q = z„; tốc độ 
chuyên động của cation: u; hệ số ma sát của cation: k.. 


Phương trình chuyển động của cation trong điện trường cường độ E với gia 


; du 
tôc —— như sau: 
dt 


du 
F= Đ = z¿E:E =kạu (2.44) 


Ở đây F là tông lực tác dụng lên cation. 
Phương trình (2.44) cho biết tốc độ của cation nhỏ, lực tác dụng lên cation 
. chủ yếu là z.e.E. dưới tác dụng của lực này tốc độ u tăng lên đồng thời lực ma sát 
cũng tăng và đến thời điểm nào đó: 


z,e.E—k.u=0 (2.45) 
Từ (2.45) suy ra: 
z,e 
j„= n E=u¿E (2.46) 


+ 


uọ là tốc độ của cation trong điện trường có cường độ điện trường bằng I 
đơn vị. uạ được gọi là tôc độ tuyệt đôi của cation. Đôi với một loại cation nhất 
định uạ là đại lượng không đôi. 

Nhắc lại lập luận như trên đỗi với anion chúng ta được biều thức biêu diễn 
tốc độ của anIon: 


VĂN c 
v=— T8=xgR (2.47) 


Ỡ đây z e là điện tích của một anion. k_ là hệ số ma sát, vạ là tốc độ tuyệt 
đồi của anion. 
Lượng điện lượng đảy đủ đi qua tiết diện s vuông góc với phương chuyền 
động của các ion trong một giây được tính theo công thức 
Í =ne {z¿v„u +(-z_)V_(—V)}@.s (2.48) 
Ở đây n là số phân tử chất điện li trong l cm'. 


Số phân từ chât điện l¡ trong Í đương lượng gam bằng: 


V.7j 


nọ=———=— (2.49) 
#6, Z4 _W- 


Ở đây N là số Avogadro. 
Thay (2.48) và (2.49): 
Nƒ 
Ã... (2.50) 
Ọ@ 


l 0 D3 l2, LẾN : 
Mặt khác, ta có e.N = F và ¡ =x.E=—, chúng ta việt lại công thức (2.50): 
§ 


bó i (2.51) 
@ 

Từ (2.51) suy ra: 

À=%.@ = F(uo + vo)Œ (2.52) 
Đặt EUYEA.: HUYỆN 
(À. là linh độ của cation, À_ là linh độ của anion). 
Khi đó: À =(À, +^_)œ (2.53) 
Pha loãng dung dịch C —› 0; œ —> l; À — À..: 

À 2 Ao Às« (2.54) 


Phương trình (2.54) còn gọi là định luật cộng tính, có nghĩa là: ở nông độ vô 
cùng loãng độ dẫn điện đương lượng của chất điện li bằng tổng độ dẫn điện của 
từng ion riêng biệt trong cùng điều kiện. Dựa vào định luật này khi biết độ dẫn 
điện của từng ion cho phép tính độ dẫn điện ở nồng độ vô cùng loãng của phân tử. 

Như vậy có thê biểu điễn độ dẫn điện đương lượng như sau: 

À=À„œ (055) 

Phương trình (2.55) có tên là phương trình Arrhenius. 

Ví dụ 1: Hằng số điện li của dung dịch NHạ + HạO ở 25°C bằng 
1.79.10”. Xác định nồng độ của amoniac trong dung dịch và độ dẫn điện đương 
lượng của dung dịch trong đó độ điện l¡ của amoniac bằng 0.01. 


đc ` _= = SỈ 
Biết: Ân = 73,7 cmdip”; ÂN = 200 © cm đlg”. 


Lời giai: Theo công thức: 
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: : 
£ I-d _ ¬1 ( 
Kaạ= = ¬ Cụ, = Kạ x Ns 1,772.10 mol/lít 


Theo công thức (2.53): 
À =(ÀA.+À_)0 = (73,7 + 200).0,01 = 27,37 ©"'cm đig 
Ví dự 2: Xác định À- LiBr (Q'!em đlg `) trên cơ sở các số liệu sau: 
À..‹er= 151.9 ©"!cm địg'; À „KasO, = 153,3 O"!cm đlg; 
À¿„so, = 118,5 @ 'cm?đ1g 
=— 153.3 + 151.9+ 118,5 = 117,1 © 'cm đlg” 
22.3 .Số vận c#uyốn của an. 0g ølJá? xác định số vận clyÕu của 12/1 


Phần dòng điện do ion loại ¡ vận chuyên khi dòng điện đi qua dung dịch 
điện li là số vận chuyền t¡ của loại 1on 1 đó: 


— T¡Z¡€U; 
=k 
3_n,z¡eu; 
i=l 


n¡ là số ion loại ¡ trong I cm” dung dịch điện li; z¡e là điện tích của một 1on ï; 


(2.56) 


u là tốc độ của ion loại ¡. Tông số được mở rộng cho tất cả các loại ion có mặt 
trong dung dịch điện ÌI. 
Đối với chất điện li I—1 (ví dụ NaCl, MgSO,): 


xa (2.57) 
° n+y t+vy Ã.+À. 

V ve À_ 
". (2.58) 


— M+V uy+vẹ À +À 


Phương trình (2.57) và (2.58) cho thấy số vận chuyên của một loại ion phụ 
thuộc tốc độ của cả hai loại ion nghĩa là số vận chuyên của một loại ion trong các 
dung dịch điện l¡ khác nhau thì khác nhau. Nông độ và nhiệt độ của dung dịch 
điện li cũng như bản chất của dung môi là những yếu tố ảnh hưởng đến tốc độ của 
lon vì vậy cũng anh hưởng đến số vận chuyền của Ion, tuy vậy ảnh hương ít hơn 
so với ảnh hưởng đối với tốc độ bởi vì số vận chuyền của một loại ion bằng tỉ số 
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tốc độ của loại ion đó trên tông số tốc độ của các loại ion có mặt trong dung dịch 
điện li. 
Tổng số số vận chuyển của mọi loại ion trong dung dịch bằng 1 đơn vị: 
i=k 
= 0.59) 
¡=l 
Ví dụ : Xác định linh độ của K” và của CT. 
Biết: 1 xci= 130,1 Q'lcm”đlg ”; t... = 0,504. 


Lời giải: 
À_.. 
t._=—£€—-= 0,504 


bổ soKCI 
- "... 
— Â „_ =tL„_ Â„cị = 0,504.130,1 = 65,57 © cm đlg 


À 
tụ. = = 0,496 

œKCI 
— Àv. =t‹À~„kc¡ = 0,496.130,1 = 64,53 ©@ cm 41g” 


Có một số phương pháp xác định số vận chuyên của ion. 
2.2.3.1. Phương pháp Hittorƒ 

Phương pháp Hittorf được xây dựng trên cơ 
sở xác định nồng độ của dung dịch điện li trong 
vùng catolit và trong vùng anolit trước và sau khi 
điện phân. Hình 2.3 trình bày sơ đồ bình Hittorf. 
Thực chất đây là một bình điện phân. 

a) Trường hợp hai điện cực của bình bằng Pt 

Chất điện li cần được xác định số vận 
chuyền là MA. 

Mở khóa k, cho nF điện lượng đi qua bình 
điện phân sau đó đóng khóa k. 


Do cation và anion dẫn điện trong dung dịch 


cho nên sau khi điện phân: Hình 2.3. Sơ đồ bình Hittorf 
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Ở catolit: tăng nt, đương lượng gam cation M” và giảm nL đương 
lượng gam anion A.. 
Ở anolit: tăng nL đương lượng gam anion A”, giảm nt, đương lượng 
gam cation M”. 
Do sự biến đổi chất trong quá trình điện phân ở các điện cực cho nên sau khi 
điện phân: 
Ở catolit: giảm n đương lượng gam cation M” 
Ở anolit: giảm n đương lượng gam anion A~ 
Kết quả cuối cùng sau khi nF điện lượng đi qua bình điện phân: 
Ở catolit: giảm nt. đương lượng gam chất điện li MA. 
Ở anolit: giảm nt. đương lượng gam chất điện li MA. 
Kí hiệu nông độ chất điện li MA trước khi mở khóa k là Cọ, sau khi đóng 
khóa k nông độ chât điện l¡ MA ở anolit là C¿ và ở catolit là Cc, chúng ta có: 


CC, =Œ.-£, =0 (2.60) 
ÁC,.= :C.=mL (2.61) 
Từ (2.60) và (2.61) suy ra: 
AC, AC. 
t,= ;E = (2.62) 
n n 


VìL +L = I cho nên: 
AC; + AC.=n (2.63) 
AC AC 
l———:Ì-“———— (2.64) 
AC +AC, ÁC, +ÁC, 
b) Trường hợp điện cực anôt của bình bằng kim loại M tan trong quá trình 
điện phân 
Mở khóa k. cho nF điện lượng đi qua bình điện phân sau đó đóng khóa k. 
Sau khi cho nF điện lượng đi qua bình Hittorf do cation và anion dẫn điện 
trong dung dịch cho nên sau khi điện phân: 
Ở catolit: tăng nt. đương lượng gam cation MỸ, giảm nL đương lượng 
gam anion Aˆ 


31 


Ở anolit: tăng nt đương lượng gam anion A_, giảm nt, đương lượn 
gam cation M'. 


Do sự biến đổi chất trong quá trình điện phân ở các điện cực cho nên sau khi 
điện phân: 
Ở catolit: giảm n đương lượng gam cation M” 
Ở anolit: tăng n đương lượng gam anion M” 
Kết quả cuối cùng sau khi nF điện lượng đi qua bình điện phân: 
Ở catolit: giảm nt_ đương lượng gam chất điện li MA. 
Ở anolit: tăng n_ đương lượng gam chất điện li MA. 
Kí hiệu nồng độ chất điện li MA trước khi mở khóa k là Co, sau khi đóng 
khóa k nồng độ chất điện li MA ở anolit là Cạ và ở catolit là Cc, chúng ta có: 


ÁC,=Ca—=C€a=ntL. (2.65) 
ÁC: =Ca¿—C;=nL. (2.66) 
Như vậy: 
bx= AC, — AC, (2.6) 
n n 


Ở đây nếu tính AC; hoặc AC, theo số đương lượng gam chất điện li MA 
hoặc kim loại M thì n là số F điện lượng đã đi qua bình điện phân, nếu AC; hoặc 
AC. theo số gam kim loại M giảm ở catolit hoặc tăng anolit thì thay n bằng số 
gam kim loại M tăng lên trên catôt hoặc hao đi ở anôt. 

Ví dụ 1: Điện phân dung dịch CuSO; 0,2M, hai điện cực của bình điện phân 
bằng Pt: sau khi điện phân, phân tích 36.4330 g dung dịch ở catolit thấy có 
0,4417 g Cu”ˆ. Khối lượng của Ag thoát ra ở catôt của culong kế mắc nối tiếp với 
bình điện phân là 0,0405 gø. Đương lượng gam của Ag bằng 107,88 øg. Hãy xác 
định số vận chuyền của ion Cu”” và của ion SO/-. 

Lời giải: Khôi lượng CuSO; tan trong 1000 gø H›O trước khi điện phân: 

0,2.159,606 = 31,9212 g 

Khối lượng CuSO, tương ứng với 0,4417 g Cu” có trong 36,4330 g dung 
dịch CuSO:: 

I59,606x0,4417 


=1,I095g 
63.54 


E9) 


Khối lượng của H;O trong 36,4330 g dung dịch CuSO¿ sau khi điện phân: 
36,4330 — 1,1095 = 35,3235 g 

Khối lượng CuSO; tan trong 35,3235 g H;O trước khi điện phân: 
35,3235x31,9212 

1000 

Khối lượng Cu”” tan trong 35.3235 g H›O trước khi điện phân: 
35,3235x31.9212x63,54 
— 1000xl59606  _ 


=l,1276 g 


=0,4489 g 


Khối lượng Cu”” giam ở catolit sau khi điện phân: 
0.4489 - 0.4417 = 0,0072 g 
Số đương lượng gam Cu”” giảm ở catolit sau khi điện phân: 
0.0072x2 


C.=———=2.2663.10° 
63.54 


Số F điện lượng đã đi qua bình điện phân: 
_ 405.107 


=—————=3,7542.10 
107.88 


Số vận chuyền của anion: 
AC, _ 2,2663.10” 


 =—=Š=——_—=0,604 
S% =n  3/754210 


t 


Số vận chuyền của cation: 
t_ ; =l—0,604 =0,396 
Cu 


Ví dụ 2: Điện phân dung dịch AgNOy 8,273.10M, hai điện cực của bình 


điện phân bằng Ag. Sau khi điện phân khối lượng của catôt tăng thêm 0,1020 g. 
Phân tích khối lượng anolit được 40 g H;O và 0,4109 g Ag. Hãy tính số vận 


chuyền của ion Ag” và của ion NO; . 


Lời giải: Khối lượng AgNO¿ hòa tan trong 40 g HạO ở anolit trước khi điện 


40x8.273.10?x169,888 


=5,622.10' 
1000 Ễ 


Khỏi lượng của Ag trong 40 g HạO ở anolit trước khi điện phân: 
0,5622x107,880 
169,888 
Khối lượng của Ag tăng ở anolit sau khi điện phân: 
0,4109 - 0,3570 = 0,0539 g 
Số vận chuyển của ion NO; : No; = 0,5284 


=0,3570 g 


Số vận chuyền của ion Ag”: t.„ =1-~0,5284= 0,4716 


2.2.3.2. Phương pháp di chuyển bề mặt phân chia hai pha 

Hình 2.4 trình bày sơ đồ dụng cụ 
xác định số vận chuyển của ion bằng 
phương pháp di chuyển bề mặt phân chia 
hai pha. 

Nạp cần thận dung dịch điện li MA 
và M'A (M'A là chất chỉ thị) sao cho giữa 
hai dung dịch có bề mặt phân chia. 

Nếu ion MỸ và ion MỸ có màu 
khác nhau hoặc chiết suất khác nhau thì 
có thể theo dõi bề mặt phân chia giữa hai 
dung dịch điện li bằng mắt thường hoặc 
băng khúc xạ kế. 


Cho dòng điện một chiều I đi từ 
phía dưới lên trên. Cả hai loại ion M” và 
ion M' cùng chuyển động đều với tốc độ 
u. Tốc độ u được tính theo công thức: 


DI ÁN. (2.68) 
UE=—=-—- . 
ẤP. -t 
Ở đây ý là độ dời của bề mặt phân chia giữa hai dung dịch MA và M'A khi 
dòng điện I đi qua bình điện phân, quãng thời gian t. Tổng tốc độ của cation và 
của anion quy định cường độ dòng điện đi qua tiết diện s của bình: 


Hình 2.4. Sơ đồ dụng cụ xác định số 
vận chuyển của ion bằng phương pháp 
di chuyển bề mặt phân chia hai pha 


I 
u+v=— 5, 
sCF GIPP 


C là nồng độ đương lượng gam của chất điện li MA, F là số Faraday. 
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u 


Theo công thức: t, = (2.70) 
u+v 
Từ (2.68), (2.69) và (2.70) suy ra: 
6sCF 
t,=—— (2.71) 


Có thẻ đo chính xác các đại lượng ở về phải của (2.71). 

Đề bề mặt phân chia giữa hai dung dịch MA và M'A duy trì rõ nét (M'” luôn 
luôn đi sau MỸ trong suốt thời gian dòng điện đi qua dụng cụ) người ta chọn M'A 
sao cho Xw:A <%X ma Và chọn nồng độ hai chất điện li thỏa mãn điều kiện: 


Cujff say sất, jất . 


Ví dụ: Cho dòng điện 1,6.10Ì A qua ống hình trụ tiết diện s = 0,1115.10 cm”. 
Sau 45 phút 57 giây bề mặt phân chia dung dịch NaCl 0,02M và dung dịch “chỉ 
thị” di chuyền 8 cm. Tính số vận chuyền của ion Na” trong dung dịch NaC1 0,02M. 
Lời giai: Theo công thức (2.71): 
(CF 8x0,1115.10”x0,02x96500 
II — =——-———-—= 


: = 0,39 
It 1,6.10*(45x60+57) 


2.3... Lí thuyết về dung dịch điện li mạnh 


Theo số liệu của nhiều thí nghiệm thì trong dung dịch điện l¡ mạnh hầu như 
không có phân tử không bị phân ÌI. 


3.32 Nguyên niên và cơ ciế của sự điệ» Z 


Cơ ché phân li chất tan trong dung dịch điện l¡ tùy thuộc vào cấu tạo của 
phân tử chất tan. Nhiều chất ví dụ như muối vô cơ ở trạng thái răn có cầu tạo ion. 
Có thể coi tỉnh thể muối như một phân tử. Theo định luật Culông lực hút tĩnh điện 
giữa các cation và các anion trong chất rắn có cấu tạo ion tỉ lệ nghịch với hằng số 
điện môi D của môi trường. 
bễ Z.7_ 2 

Dr7 


(0172) 


Ơ đây z.eo là điện tích của một cation, z eo là điện tích của một anion, 
r là khoảng cách giữa cation và anion. 


Si 


Theo (2.72) thì khi cho chất rắn có cấu tạo ion vào dung môi có hằng số 
điện môi khác, lực hút giữa cation và anion sẽ thay đổi. Từ đây người ta đưa ra 
khái niệm lực điện li của dung môi. 


Lực điện li của dung môi tỉ lệ thuận với hằng số điện môi của dung môi 
(Quy tắc Cablucôp - Tômxơn). 


Do đó mà các chất điện l¡ dễ dàng bị phân li trong dung môi có hằng số điện 
môi lớn (H;O, HF, HCONH;...). 


Một cách đơn giản có thể hình dung cơ chế điện li như sau: 


Mỗi một ion ở trên bề mặt tinh thể tạo ra xung quanh mình một điện trường. 
Khi đó những phân tử phân cực của dung môi tự định hướng tạo ra xung quanh 
từng Ion một lớp vỏ sonvat (hình 2.5), kết quả là lực liên kết giữa cation và anion 
yếu đi D lần so với tương tác giữa cation và anion trong chân không. Chuyển 
động nhiệt của các phân tử dung môi lại tạo điều kiện cho cation và anion đã 
sonvat hóa rời nhau ra, nghĩa là tạo điều kiện cho quá trình hòa tan chất tan và 
phân li chất tan thành ion diễn ra. Sự điện l¡ phân tử chất tan có liên kết phân cực 
(ví dụ như điện Ì¡ axit axetic cũng xảy ra tương tự). 


| 
AA 
I 
| 


Hình 2.5. Sơ đồ điện li phân tử chất điện li thành các ion 


Không phải chỉ có hằng số điện môi mới ảnh hưởng đến sự điện li. Tương 
tác hóa học giữa chất tan và dung môi (sonvat hóa) kèm theo hiệu ứng nhiệt 
sonvat cũng ý nghĩa rất lớn, vì vậy những muối trong nước phân li như nhau 
nhưng lại phân li khác nhau trong những dung môi khác nhau mặc dù hằng số 
điện môi của chúng như nhau. 
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2.3.2 /›ạ/ độ và lệ số #oạr độ của eðấ/ điệu Z7 


Nếu thừa nhận trong dung dịch chất điện li mạnh, chất tan phân li hoàn toàn 
thành ion thì có thể dự đoán với mọi nồng độ bất kì của chất tan thừa số ¡ đối với 
chất điện li 1—1 (ví dụ như NaCI, MgSO;) phải bằng 2, đối với chất điện li 2—1 
(ví dụ như NaaSO;) phải bằng 3. Thực tế cho thấy thừa số ¡ phụ thuộc vào nồng 
độ của chất tan. Nồng độ chất tan giảm. thừa số ¡ tăng. Đối với chất điện li yếu 
cũng vậy. 

Ảnh hưởng của tương tác tĩnh điện và tương tác phân tử xảy ra giữa hai ion, 
giữa ion với phân tử dung môi đến những tính chất nhiệt động của dung dịch được 
dùng đề giải thích hiện tượng thừa số ¡ tăng khi nồng độ chất điện li giảm. Về mặt 
hình thức người ta coi kết quả của tương tác vừa nói đến là sự thay đổi độ điện li 
“biểu kiến” (lê đương nhiên thay đôi cả đại lượng ¡) của chất điện li mạnh. 

Vì có những tương tác qua lại giữa các tiểu phân tạo ra dung dịch điện li 
thực cho nên không thể dùng những phương trình nhiệt động của dung dịch lí 
tường ấp dụng cho dung dịch thực. 

Lewis đề nghị giữ nguyên hình thức của những phương trình nhiệt động của 
dung dịch lí tưởng nhưng dùng những đại lượng thu được bằng thực nghiệm thay 
cho những đại lượng thông thường. đặc trưng cho tính chất của dung dịch có mặt 
trong những phương trình nhiệt động đó, ví dụ dùng đại lượng được gọi là bogứ độ 
thay cho nồng độ, dùng đại lượng được gọi là og áp thay cho áp suất. 

Theo Lewis thì phương trình biêu diễn hằng số điện li của chất điện li trong 
dung dịch thực có dạng như sau: 

Ý„ „YŸ.. 
k (2.73) 
a 

Ơ đây a, là hoạt độ của cauon. a_ là hoạt độ của anion. a là hoạt độ của chất 
điện li dạng phân tử My Ay,_ ơ trạng thái cân băng. Phương trình này và phương 
trình (2.4) về hình thức giống nhau. chỉ khác nhau ở chỗ một phương trình dùng 
nồng độ còn một phương trình dùng hoạt độ và nhờ hoạt độ mà đại lượng K; là 
hằng số phụ thuộc vào nồng độ của dung dịch điện li thực. 

Có ba cách biểu thị hoạt độ tương ứng với ba cách biểu thị nồng độ của 


dưng dịch. 


ấT 


Bảng 2.4. Cách biểu thị hoạt độ theo thang nồng độ 


Thang nông độ | Kíhiện nồng độ | hiệu | Kíhiện nồng độ | độ Kí hiệu hoạt độ 


———T‡— 


Hoạt độ khác với nồng độ, trong đại lượng hoạt độ có hàm ý thê hiện sự có 
mặt các những lực tương tác, bao gồm lực tương tác tĩnh điện và các lực tương tác 
khác, nó phụ thuộc vào bản chất và nồng độ chất tan. Chính vì lẽ này mà người ta 
hình dung hoạt độ như tích số nồng độ nhân với một thừa số thay đổi theo nồng 


độ (hệ số hoạt độ): 


ac = C.Íc; au = m.fW; a„ = X.y (2.74) 
Ở đây fc; f và f„ là các hệ số hoạt độ tương ứng với ba thang nông độ. 
Lực tương tác giữa các tiểu phân trong dung dịch thực được thể hiện trong 
hệ số hoạt độ. 


Trong dung dịch vô cùng loãng những thuộc tính của chất tan tuân theo 
những phương trình nhiệt động của dung dịch lí tưởng, ở những trạng thái của 
dung dịch vô cùng loãng hoạt độ và nồng độ như nhau, hệ số hoạt độ bằng I đơn vị: 


ac 
lim —C = lim f- = 2, 

CC -euàc Ghế) 
lMi —C £.lif =Í 2.76 
im —* = lim = : 

M0 M N0 ( ) 

a 

lim ——= limf, =l (2.77) 
x0 X x0 


Đối với chất điện li phân l¡ thành lon cần phải đặt vấn đẻ vẻ hoạt độ của ion. 
Tuy vậy, trong thực tế không thể xác định được hoạt độ của từng loại ton riêng 
biệt bởi vì không thể có dung dịch chỉ có độc mỗi một loại ion. Vì lẽ này người ta 


đưa ra khái niệm hoạt độ trung bình của chất điện l¡. 
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Đối với chất điện li M, Ay_ phân li thành v, cation và v_ anion, hoạt độ 
trung bình của chất điện li My Av_ được kí hiệu là a: và liên hệ với hoạt độ của 
cation a. cùng với hoạt độ của anion a_ như sau: 

Chế lệi lâu (2.78) 

Ở đây: V=V,+V_ (2.79) 


Áp dụng công thức cho trường hợp dùng thang nông độ molan biêu diễn 
nồng độ của dung dịch chúng ta được: 


8 š(M) =3›(M)-3` (M) Œ.30) 

Thay 8,(n = Í-wi.M. = fcwy.V.LM (2.81) 

am =Ê¿u.M =Ê£ vịV.M (2.82) 

Khi đó: 834i = fSanf vyVi vˆ~MỬ =fu,)QÝM} (2.83) 

hoặc đi hy =T gi | (2.84) 


f*v, là hệ số hoạt độ trung bình trong thang nồng độ molan. 


Có thê dễ dàng tính được m_ =Ww* v .M=QM theo các giá trị của Q 
đồi với các chât điện l¡ khác nhau. Hệ sô Q phụ thuộc vào mức oxi hóa của Ion tạo 
ra chât điện li, Q còn được gọi là hệ sö dẫn điện. 


Bảng 2.5. Giá trị của Q đối với các chất điện khác nhau 


Chất điện li M; =Q.M 


M 


Ÿ4M 


- HCI, ZnSO;¿, La[Fe(CN)s] 
CaCl, Na:SO, 


LaCls, Ka[Fe(CN)s] ị 327M 
Th(NO¿)¿, K,[Fe(CN] | 256M 
' Al:(SO¿) š/I08M 


2.1.1. 7rạng thái tiêu chuẩn của c#Ấ/ điệu /7 


Như đã biết trong các thang nông độ khác nhau hệ số hoạt độ có giá trị khác 
nhau, tuy vậy khi nông độ của dung dịch tiến tới 0 thì giá trị của hệ số hoạt độ 


SỐ 


trong mọi thang nồng độ đều tiến đến 1 đơn vị. Trên cơ sở này có thể chọn trạng 
thái của dung dịch điện li nồng độ vô cùng loãng làm trạng thái tiêu chuẩn không 
phụ thuộc vào thang nồng độ cho dung dịch điện li, song cách chọn này gặp một 
khó khăn là nồng độ chất điện li ở trạng thái của dung dịch điện li nồng độ vô 
cùng loãng trong các phương trình nhiệt động là đại lượng trở nên không xác 
định. Do đó, đành phải chọn một trạng thái giả định của dung dịch điện li lầm 
trạng thái tiêu chuẩn cho dung dịch điện li. Trạng thái giả định đó là trạng thái 
của dung dịch điện lỉ trong đó nông độ, hoạt độ và hệ số hoạt độ được biêu diễn 
trong cùng một thang nồng độ đều bằng 1 đơn vị. 

Ví dụ: Thang nồng độ M trạng thái tiêu chuẩn của dung dịch điện li là trạng 
thái của dung dịch chất điện li có C = I, az¿c; =l và Ízc = l, trong thang nông độ 
M trạng thái tiêu chuẩn của dung dịch điện l¡ là trạng thái của dung dịch chất điện 
HcóM= 1, Â+(M) =l và Í+ (M) cả 


2.344 Lực 12 của 2g 2jc/ điệu Z 

Bằng cách so sánh nồng độ phân tích với những đại lượng cần phải đưa vào 
những phương trình dành cho dung dịch điện l¡ sao cho phù hợp với thực nghiệm 
người ta xác định các hệ số hoạt độ. 

Bảng 2.6. Giá trị của hệ số hoạt độ tính theo kết quả đo hoạt áp (:f, và :f,*), 

đo độ hạ băng điểm (sf;) và đo sức điện động (af;) 

Hệ số Cxc¡(M) 
fc | 0/965 | 0/900 | 0,813 | 0/763 | 0,638 | 0,596 | 0,563 Ti 0,564 
sf: Ì 0,965 | 0,899 | 0,809 | 0,762 KEIE 


3í | 0,965 | 0,899 | 0,815 | 0,764 | 0,644 | 0.597 | 0,569 | 0,581 | 


m 
* 


Hệ số hoạt độ đặc trưng cho những lực tương tác trong dung dịch điện li ở 
trạng thái cân bằng, vì vậy để tính toán hệ số hoạt độ người ta phải dùng những 
kết quả của những phép đo (ví dụ như đo sức điện động của pin Ganvani, đo áp 
suất thâm thấu của dung dịch điện li, đo nhiệt độ đông đặc của dung môi trong 
dung dịch điện li...) được tiến hành trong dung dịch điện l¡ ở trạng thái cân bằng. 
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Khác với độ điện li, giá trị của hệ số hoạt độ thu được bằng nhiều phương 
pháp khác nhau phù hợp nhau (bảng 2.6). Giá trị của hệ số hoạt độ được trình bày 
trong bảng 2.6 được tính theo kết quả đo hoạt áp (¡f¿ và ¡f:*), đo độ hạ băng điểm 
(›£:) và đo sức điện động (afÍ+). 

Đối với tất cả các dung dịch điện li khi pha loãng vô cùng, hệ số hoạt độ của 
chất điện lì đều bằng 1 đơn vị. Khi nồng độ điện li tăng hệ số hoạt độ giảm. Tùy 
theo bản chất của chất điện li và nhiệt độ của dung dịch ở một nồng độ nào đó của 
chất điện ¡, hệ số hoạt độ đạt giá trị cực tiểu, sau đó nồng độ tăng hệ số hoạt độ 
tăng. trong dung dịch đậm đặc giá trị của hệ sỐ hoạt độ có thê lớn hơn 1 đơn VỊ. 

Những kết quả này 
không mâu thuẫn gì đối với lgf 
ý nghĩa vật lí của hệ số hoạt l 
độ. Khi dung dịch có nồng | 
độ vô cùng loãng các ion | 
trong dung dịch ở cách xa 0; 
nhau, giữa chúng không có 
lực tương tác, dung dịch 
điện l¡ thực xử sự như dung 
dịch điện l¡ lí tưởng. Hệ số 
hoạt độ phải bằng 1 đơn vị. 
Nông độ tăng các ion xích 


lại gần nhau, giữa các ion ~0.3: 
xuất hiện lực tương tác 
trước tiên là lực hút lẫn 0 Ị 8 3Vc 
nhau, hệ số hoạt độ giảm. Ở Hình 2.6. Sự phụ thuộc của hệ số hoạt độ trung bình 
nồng độ nhất định, đối với của chất điện li hóa trị 1~1 vào nồng độ chất điện li 
từng chất điện li bên cạnh 

lực hút còn xuất hiện lực đây giữa các ion, trạng thái trong đó lực hút và lực đây 
bằng nhau tương đương với trạng thái của dung dịch điện l¡ thực nhưng hầu như 
không có tương tác giữa các ion và hệ số hoạt độ của chất điện li bằng l đơn vỊ. 
Trong những dung dịch có nông độ đậm đặc hơn lực đây giữa các ion trội hơn và 
hệ số hoạt độ của chất điện li lớn hơn I đơn vị. 


Nghiên cứu sự phù hợp của hệ số hoạt độ và hoạt độ vào nồng độ dung dịch 
điện li người ta đã thiết lập được hàng loạt tính quy luật và những quy tắc mang 
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tính chất thực nghiệm quan trọng. Đặc biệt là trong vùng nồng độ thấp hệ số hoạt 
độ trung bình của chất điện li phụ thuộc vào điện tích của các ion tạo ra chất điện 
li. Chẳng hạn, trong những dung dịch nồng độ nhỏ hệ số hoạt độ của KBr, NaNO; 
hoặc HCI đều như nhau. Xa hơn, người ta còn tìm được hệ số hoạt độ trung bình 
của chất điện li trong các dung dịch vô cùng loãng chỉ phụ thuộc vào nồng độ 
chung và điện tích của ion tạo ra tất cả các chất điện li có mặt trong dung dịch. Vì 
lí do này mà Lewis và Rendall đưa ra khái niệm “lực ion J” của dung dịch. 

Lực ion được định nghĩa là một nửa tổng số tích số nồng độ của từng ion 
nhân với bình phương điện tích của chính ion đó. 


| I=k 
J= scii (2.85) 
i=l 


Các số hạng sau 3, được mở rộng cho tất cả các loại ion trong dung dịch. 

Ví dụ: Tính lực ion của dung dịch nước chứa các chất điện li MgSO, 0,5M; 
ACH 0,1M; (NH.)›SO¿ 0,2M. 

Lời giai: Theo công thức (2.85): 


5 2 2 
+M ;.z +M zˆ +M .z 
Ai” AI Ef Gr NH‡ NHỊ. 


| 
2 2 
J]=-|M, ;.z +HÀI s7” -. 
2| ` Mg?*“Mg?” SO2” “SO2 


l 
be 2I05-2 +(0,5+0,2)(—2)2+0,1.3? +3.0,1.(—1)2+2.0, 2412 


=5 

Người ta cũng đã phát hiện thấy trong dung dịch điện li mạnh nồng độ 
loãng, logarit hệ số hoạt độ trung bình của chất điện li phụ thuộc tuyến tính vào 
căn số bậc hai lực ion của dung địch (quy tắc LeWIs): 


lgf, =—AXJ (2.86) 
Ở đây A là một hằng số. Nhiệt độ, điện tích của ion và hằng số điện môi quy 
định giá trị của A. 
Phương trình (2.86) biểu thị nội dung định luật ion: 


Hệ số hoạt độ của các chất điện lì bất kì như nhau trong các dung dịch có 


hc ion như nhau. 


Phương trình (2.85) đúng đối với dung dịch loãng, J = 0,02 + 0,05. 
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2.3.5. 7⁄uyẾ /⁄Äye —- /WucÃe/ 


Lí thuyết điện li Arrhenius cho rằng ion trong dung dịch điện li phân bố 
không có trật tự, lực tương tác giữa các ion bị triệt tiêu, dung dịch điện l¡ là dung 
dịch lí thuyết tưởng, hệ số hoạt độ trung bình £. bằng 1. Kết luận này không đúng 
với thực tế. 


Khác với quan điểm trên, Gosh (Ấn Độ) (1918 - 1920) cho rằng trong dung 
dịch điện li. các ion phân bố có trật tự như trong mạng tỉnh thể ion rắn ban đầu 
nhưng khoảng cách giữa các ion trong dung dịch lớn hơn khoảng cách giữa các 
ion trong tỉnh thê rắn rất nhiều, những phân tử dung môi lấp đầy khoảng cách giữa 
các ion và lực tương tác giữa các ion cũng là lực tương tác tĩnh điện. Lí thuyết của 
Gosh đã đưa đến những công thức tính toán năng lượng tự do, hệ số hoạt độ, nhiệt 
pha loãng,... Ở những nồng độ vừa phải. những công thức này cho kết quả phù 
hợp với thực nghiệm. Tuy vậy những tiền đề lí thuyết của Gosh không phù hợp 
với những dữ kiện hiện đại về cầu tạo của dung dịch điện li và nhiều kết luận 
được suy ra từ lí thuyết lại mâu thuẫn với thực tế. Chăng hạn lí thuyết kết luận thế 
năng của dung dịch chỉ phụ thuộc vào nhiệt độ khi hằng số điện môi thay đổi theo 
nhiệt đọ, trong thực tế thì thế năng của dung dịch trực tiếp phụ thuộc nhiệt độ. 
Những kết quả nghiên cứu cấu tạo của dung dịch điện li bằng tia X và những 
phương pháp khác chứng tỏ nếu chi quan niệm trong dung dịch điện l¡ các ion 
phân bố có trật tự như trong mạng tinh thể ion răn ban đầu thì chưa đún ỹ. 


Hình 2.7. Mô hình bầu quyền ion theo Debye — Huckel 


Debye và Huckel (1923) đã hoàn thiện lí thuyết của Gosh: Trong dung dịch 


điện li các ion phân bô có trật tự như trong mạng tinh thể ion rắn, xung quanh 


43 


từng ion, số ion mang điện tích khác tên bao giở cũng nhiều hơn số ion mang điện 
tích cùng tên. Tuy vậy, dung dịch khác với tỉnh thể ion rắn ở chỗ chuyển động 
nhiệt của các ion trong dung dịch làm cho các ion trong dung dịch không thê giữ 
nguyên vị trí cố định như vị trí của các ion ở các nút mạng trong tỉnh thể ion răn. 
Tương tác tĩnh điện và chuyên động nhiệt tạo điều kiện cho các ion trong dung 
dịch phân bố thành những khối cầu xung quanh những ion j nào đó được chọn làm 
những ion trung tâm. Chuyển động của các ion trong dung dịch chủ yêu là chuyên 
động tịnh tiễn (không phải là dao động như trong tinh thể ion rắn). Vì vậy từng 
ion trong dung dịch điện l¡ không thể chỉ thường xuyên tham gia một khối cầu bao 
vây một ion khác được chọn làm ion trung tâm, ngược lại các ion luôn đổi chỗ 
cho nhau, mỗi một ion vừa tham gia vào thành phần của những khối cầu bao vây 
những ion trung tâm khác vừa là ion trung tâm của một khối cầu ion. Khối cầu 
mang tính chất thống kê gồm những ion các loại bao quanh một ion j nào đó là 
bầu quyển ion của ion J (hình 2.7). Sự có mặt của bầu quyền ion trong dung dịch 
điện li là dấu hiệu đặc trưng phân biệt dung dịch điện l¡ thực với dung dịch điện lì 
lí tưởng. Năng lượng của ion trong dung dịch điện li có bầu quyền ion khác nhau 
với năng lượng của ion trong dung dịch điện li không có bầu quyên ion. Sự khác 
biệt về năng lượng của ion trong dung dịch điện li thực và điện li lí tưởng được 
thể hiện trong hệ số hoạt độ của ion. 

Năng lượng của Ion có bầu quyền 1on bao quanh là điện năng. Năng lượng 
này phải là hàm số phụ thuộc vào điện tích và điện thế do bầu quyên 1On tạo ra. 

Chọn một Ion j bất kì điện tích z¡eo làm ion trung tâm (hình 2.8). Vì sự hình 
thành bầu quyền ion mang tính chất thống kê cho nên người ta không chú ý đến 
sự phân bố gián đoạn các điện tích của các ion trong dung dịch mà dùng ngay 
phương trình Poisson đề tìm biểu thức biểu diễn thế tĩnh điện M⁄ tại điểm cách ion 


J một khoảng r: 

VỆ = ——0; (2.87) 

Ở đây D là hằng số điện môi của dung môi, p¡ là mật độ điện tích dư trung 

bình tại điểm cách ion j một khoảng r. VỶ là toán tử Laplace: 
TN  ..., 


== `: 2.88 
ox^6 dy” d2? KHHNgI 


+1 


Mật độ điện tích dư trung bình p¡ được tính theo phương trình sau: 


n 
Pị =Ð,n¡Z¡So (2.89) 
đị 
Ờ đây nì là số ion loại ¡ có thực trong l cm` dung dịch điện li, z¡eo là điện 


tích của một ion loại 1. 


Hình 2.8. Mật độ điện tích p, và thế điện #¡ cách ion j khoảng r 


Người ta dùng định luật phân bố Boltzman tính gần đúng số ion loại ¡ có 
thực trong 1 cm” dung dịch điện li: 


~#;£„ 


V 


n=n,e*T ' (2.90) 


Ở đây: n, là số ion loại ¡ tính trung bình có trong l cm” dung dịch điện li; 
z¡eo, là điện năng của một ion loại ¡ trong điện trường tại điềm có điện thế bu: 
là hằng số Boltzman. 


Khi điện năng nho hơn động năng rất nhiều: 
Zz/£eoW, << KT (2.01) 


Phương trình (2.90) trong phép tính gần đúng bậc nhất trở thành: 


—ZiEo 


n =n. ¡q— e kT Vị ) (2.92) 
Thay (2.92) vào (2.89): 
N e? 
Pị = „ n: 5 Z¡€o ~ Vj)ZiÊ = Š n;z =- n¡ =9 (2.93) 
i#j=l i#j=l Izj=l 


Số hạng thứ nhất của về phải (2.93) bằng không vì dung dịch điện li trung 
hòa điện, vì vậy mật độ điện tích dư trung bình p; tại r: 


ˆÊg 
Pị=~ bề n; n Ự; (2.94) 
izj=l 
2 4m và 7160 (2.95) 
⁄ Djm kT 


Vì điện trường xung quanh ion j có tính chất đối xứng cầu cho nên đê giải 
phương trình (2.95) một cách dễ dàng, người ta chuyền toán tử Laplace sang tọa 
độ và phương trình (2.95) có dạng như sau: 


9”(rự ĐS 4ne2 


So CS che n;Z¡ (rỰ; 2.96 
or?  DKT SA, ¡tỤ,) kớu 
vÀ, ) 
hoặc , =i “(rự,) (2.97) 
4me2 
trong đó: 2. .„2 
8 X SG, >umế (2.98) 
: U 
Đặt n3 (2.99) 
3?U 
Khi đó (2.97): En x'U (2.100) 
r 


Nghiệm số chung của (2.100): 
UEA.e*#+Be* (2.101) 


Biêu thức biêu diễn thế tĩnh điện tại điểm cách Ion J khoảng r: 
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A B 
 =—e*r+ e1 (2.102) 
\VN: T 

A và B là hai hằng số tích phân. Giá trị của A và B được tính dựa vào điều 

kiện bờ của bài toán: 
Khi r —› œ thì \W; —› 0, vì vậy: B = 0 (2.103) 

^ A XI 
Như vậy: \W.=—e (2.104) 
r 


Vì dung dịch trung hòa điện cho nên điện tích của toàn bộ không gian bao 
vây lon j phải bằng điện tích của ion j nhưng khác dấu: 
| p;dV =—z¡€, (2.105) 
a 
Ở đây a là khoảng cách trung bình giữa hai ion khác nhau có thể tiến sát 
nhau tương ứng với thể năng cực tiêu (hình 2.9), đV là phần tử thê tích bao quanh 
điểm có điện thể \ứ,. 


Hình 2.9. Khoảng cách hai ion tiến sát nhau 


Thay (2.104) vào (2.94): 


—e* (2.106) 


Thay dV = 4rr dr và (2.105) vào (2.106) ta có: 


4mn,z; Vo 
. “xxx ——-=ịr e “dr =z/eg (2.107) 
a 


1#j= xịn 
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Š 4Tn;Z/€2 


Theo (2.98): 
kT 


i#j=l 


Vì vậy có thê viết lại (2.107): 


Ax”DJ re #dr =Z/€o (2.108) 


a 
Sau khi lấy tích phân về trái của (2.108) chúng ta được: 
A.D.(I+aX).e “# = zj€o (2.109) 
Từ (2.109) suy ra: | 
= ZiÊo 
D(+a#) 
Đưa (2.110) vào (2.104) sẽ được biểu thức biểu diễn thế tĩnh điện V; tại 
điêm cách ron J khoảng r: 


e" (2.110) 


aX —XFr 
TT... đớn. (2.111) 
!  D(I+ax) r 
Thể tĩnh điện V; tại điểm cách ion j khoảng r gồm hai phần: 
zc.eXŠ e”U z¿e R 
.. ” = _ +ŠM, (2.113) 


Ì Dd@+ax) rẻ Dr 
ÃC HA “j€o ` TA Ấ TA z Sắc: . xy ˆ # 1x IA 
Ơ đây n2 là điện thê do điện tích của ion j trung tâm gây ra, W, là điện 
D6 
thế do điện tích của bầu quyền ion bao quanh ion j gây ra. 


Từ (2.112) suy ra biểu thức biểu diễn điện thế do điện tích của bầu quyền 
1on bao quanh Ion ] gây ra: 


.„ Z/@© 1 eX  ze 
Lý Xẽ“=. =.0 9 (2.115) 
D(+ax) r Dr 
.  z:© e1 
hoặc =9 le vư | (2.114) 
Dr |I+ay | 
z,e 
Tại r=a: LÝ CN... nh â.. (2.115) 
.d | 
D (l+ax) D(—+a) 
X 
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Theo hệ thức (2.115) có thẻ hình dung \”, như thế tĩnh điện do một điện 
`. 
tích —Z¡eo ở cách ion j một khoảng cách băng : +a. 


| HH ' `* l F4 ˆ ` À ` M ^ F ` 
— có thử nguyên chiêu dài, — có tên là bê dày của bầu quyên ion. 


\ 


NC: ề 
Thay n; = Tiện , khi đó chúng ta viết lại (2.98): 


8reN 
2 ọ 2 
=—————-) (C*, 2.116 
X ”1000Dkra“”^ LG, 
; 8mNeN 
Đặt Bˆ=——— (2.117) 
1000DKT 
—..',. 5 Sinh VIÊN ¿ F : 
đồng thời chú ý 22 „cii = J là lực ion, chúng ta có: 
x=BW Ì (2.118) 
Thay (2.118) vào (2.114): 
$ z;/€o BVI 
ja =— '——— (2.119) 
D (1+aBVJ) 
Biểu thức biểu diễn thể hóa học của ion J trong dung dịch thực: 
H; =H?(T)+RTina, (2.120) 
hoặc H; =H?(T)+RTlnm; +RTInf my (2.121) 
Từ (2.120) suy ra: 
M; ~(w?(T)+RTinm,) = Au; = RTinf; (2.122) 


Về trái của (2.122) là hiệu số hóa học AH¡ của Ï mol ion j trong dung dịch 
điện lí thực và thế hóa học của I mol ion j trong dung dịch điện l¡ lí tưởng. Ali là 
độ biến thiên thế hóa học của quá trình chuyền một mol ion J từ dung dịch điện lï 
lí tưởng sang dung dịch điện li thực. Ah; cũng là điện năng cần cung cấp thêm cho 
I mol ion j trong quá trình tích điện cho 1 mol tiêu phân từ điện tích của mỗi tiểu 
phân băng không đến điện tích của mỗi tiểu phân bằng Z¡eạ cùng với sự xuất hiện 


bầu quyền ion xung quanh từng ion j: 
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q=NZjeu q q 1q? 
q=0 0 


l „ 

2Via (G125) 
Thay q=Nz,e„ (N là số Avogadro) và phương trình (2.119) chúng ta đưa 

(2.123) về dạng: 

Nz?e2BVJ 


K 715) mài ri (2.124) 
D(+aB4J) 


hoặc chuyền sang logarit thập phân: 


22, 
".... (2.125) 
Ì 2303RTD(1I+aB/1T) 


22 
Đặt .... (2.126) 
2,303RTD 
Viết lại (2.125): 
2 
ñ- TÀI 
Inf; = “7 (2.127) 
I+aBxl 
Đối với cation và anion công thức (2.127) trở thành: 
2 
z,AvlI 
Inf, = _ AM, (2.128) 
I+aB-/J 
2 
AM] 
Thi ..¡ (2.129) 
I+aBvJ 


Từ hệ số hoạt độ của từng loại ion người ta chuyên sang hệ số hoạt trung 
bình. Theo công thức: 


Sð —) tháo Su (2.130) 
Logarit hóa hai về (2.130): 
vlgf, = v.lgf, +v Igf_ (2.131) 
Thay (2.128) và (2.130) vào (2.131): 
: z\ˆ AAT 
vlgf, =-|v,z, +v zˆ|———- 2.1382 
gí, =-Ÿ h +aB4J tng 
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Vì phân tử chất điện li trung hòa điện: Iv.z, Elv_z_ l 
cho nên: [vz‡ +v.Z2 ]=(V,+V_)I2,z_I=vlz,z_l (2.133) 


và biểu thức biểu diễn hệ số hoạt độ trung bình của chất điện li như sau: 
lz.z_Ì AM 
I+aBVJ 


Công thức (2.134) là công thức Debye - Huckel, công thức biêu diễn sự phụ 
thuộc của hệ số hoạt độ trung bình của chất điện li vào lực ion của dung dịch 
trong phép tính gần đúng bậc nhất. Công thức này được dùng để tích hoạt độ trung 
bình đối với dung dịch chất điện li có nồng độ molan đạt đến 0,1m. 


lgf, = (2.134) 


Theo ý nghĩa vật lí thì giá trị của đại lượng a không những phụ thuộc vào 
bản chất của chất điện l¡ có hệ số hoạt độ trung bình cần tính mà còn phụ thuộc 
vào bản chất của các chất điện li khác cùng có mặt trong dung dịch, sở đĩ như vậy 
bởi vì tất cả các loại ion cùng tham gia vào thành phần của bầu quyền ion. 

Nếu thừa nhận a = 3,04.10 Ÿ cm và đối với dung dịch điện li dung môi H;O: 
Dụ,o =7/83;A=0,5115;B= 0.3291.10Ẻ thì phương trình (2.134) có dạng: 


— 0,5I51z.z_I⁄J 
HS” Un 


Trong phép tính gần đúng bậc không người ta thu được phương trình Debye 
— Huckel có dạng trùng với phương trình biểu diễn quy tắc Lewis: 


Igf. =—lz_z_!A1 (2.136) 


(2.135) 


Phương trình (2.134) trở thành phương trình (2.136) đối với dung dịch nồng 
độ loãng (jJ << 1). 


Phương trình (2.135) còn được gọi là định luật giới hạn của Debye — Huckel. 
Định luật này được áp dụng một cách đúng đắn cho dung dịch muối điện li I—1 có 
nông độ C < 0,01M. Thuyết Debye — Huckel đã xem hằng số điện môi của chất 
điện lí không khác hăng số điện môi của dung môi. Song thực tế giữa chúng có sự 
khác nhau vì hăng số điện môi giảm đi do các dipol của dung môi bị định hướng 
bởi sự có mặt của các trường điện tích của các ion chất điện li. Đương nhiên trong 
dung dịch loãng của các chất điện li hiệu ứng này bỏ qua, trong dung dịch nồng 
độ lớn hơn thì định luật giới hạn sẽ gặp phải sai sót lớn. 


Si) 


2.4... Ảnh hưởng của nồng độ đến độ dẫn điện của dung dịch điện li 


Trong dung dịch nước (và trong phần lớn dung dịch dung môi không phải là 
nước) khi nồng độ tăng độ dẫn điện riêng của chất điện li ban đầu tăng đạt giá trị 
cực đại nhất định sau đó giảm. Vị trí của điểm cực đại phụ thuộc vào bản chât của 
chất điện lï và nhiệt độ (hình 2.10). 


x(s "!.em 1) 


 lR HCI 
| ' 
0,6 KOH 
k KCI uy HCI 
KOH 
100 KCI 


Mai ï ni v LiCI se, 
1 
| CH;COOH | CH;COOH 
b——-—____== ==—=- 


0 ——+—+—~——*=—~ 0 
3 4 6 8 C (mol) 2 4 € (đig/ñ) 

Hình 2.10. Độ dẫn điện riêng của một số Hình 2.11. Độ dẫn điện đương lượng của 

chất điện li phụ thuộc vào nồng độ một số chất điện li phụ thuộc vào nòng độ 


Độ dẫn điện đương lượng tăng theo độ pha loãng dung dịch. Khi pha loãng 
tới hạn V —› œ độ dẫn điện đương lượng đạt giá trị tới hạn À.. (hình 2.1 1) 


Bằng thực nghiệm Kohlrausch đã tìm được những phương trình biểu diễn 
mỗi liên hệ giữa độ dẫn điện đương lượng với nồng độ của chất điện li. 
Đối với chất điện li mạnh nông độ loãng: 
Ä;=. -AwC (2.137) 
Ở đây A là hằng số thực nghiệm. Phương trình (2.137) diễn đạt nội dung 
định luật căn số bậc 2 của nông độ. Đối với chất điện l¡ mạnh nông độ đặc: 
Âc SN V=A 't€ (2.138) 
Phương trình (2.138) diễn đạt nội dung định luật căn số bậc 3 của nông độ. 


Đôi với chât điện l¡ yêu nông độ loãng: 


h2 


l 
lgÀc =onši- SE (2.139) 


Đối với dung dịch điện li yếu nồng độ loãng có thể dùng thuyết điện li 
Arrhenius giải thích sự phụ thuộc của độ dẫn điện đương lượng vào nông độ của 
dung dịch theo phương trình: 


À=À.œ 


tx 
®) 


À œ 
Thay œ= na vào phương trình K„ = An khi œ << l, chúng ta được: 
—Œ 


co 


3 ¬ l 
Àc =KạÀ<.— 
c=“a^=-c 


: I 
hoặc lg^c =lgKlˆ^.. ~slgC (2.140) 


Phương trình (2.140) cùng dạng với phương trình (2.139). Tuy vậy, phương 
trình (2.140) không thể giải thích được sự phụ thuộc của độ dẫn điện của dung 
dịch điện l¡ mạnh bởi vì dung dịch điện lí mạnh không phải là dung dịch điện l¡ lí 
tưởng. Người ta dùng lí thuyết Debye — Huckel đẻ giải thích phương trình (2.137). 

Bàu quyền ion cản trở chuyên động của ion trung tâm vì ion trung tâm và 
bầu quyền ion chuyển động ngược chiều nhau. Hiện tượng này được gọi là hiệu 
ứng điện di. Nồng độ chất điện li càng lớn hiệu ứng điện di càng mạnh. Dựa vào 
lí thuyết Debye — Huckel người ta đã tìm được biểu thức biểu diễn phần độ dẫn 
điện đương lượng liên quan đến hiệu ứng điện di: 


82, 
Ai =——=VC (2.141) 


Ỡ đây Tị là hệ số nhớt của dung môi, £ là hằng số điện môi của dung môi. 

Trong khi ion trung tâm và bầu quyền ion chuyển động ngược chiều nhau, 
bâu quyền ion cũ bị phá vỡ và bầu quyên ion mới được hình thành nối tiếp nhau. 
Sự phá vỡ bầu quyên ion cũ và sự hình thành bầu quyền ion mới đòi hỏi một 
khoảng thời gian nhất định. khoang thời gian này được gọi là khoảng thời gian hồi 
phục. vì vậy hiện tượng vỡ bâu quyên ion cũ và hình thành bầu quyền lon mới 
được gọi là hiệu ứng hôi phục. Trong khoảng thời gian hồi phục, bầu quyền ion 
thê hiện tính bất đối xứng, vì vậy hiệu ứng hỏi phục còn được gọi là hiệu ứng bắt 
đối xứng. Các phép tính cho biết biêu thức biểu diễn phần độ dẫn điện đương 
lượng liên quan đến hiệu ứng hồi phục như sau: 


3Š 


8,210”. 
Â kh = ke bu mi Ể (2.142) 
nwT)” 


Nói chung biểu thức biểu diễn độ dẫn điện đương lượng của dung dịch điện 
li mạnh nồng độ loãng có dạng: 


Àc = À+ + Àaai + Àn.ph 

hoặc Àc =ÂxÄ= AC (2.143) 
824 8,21022A. 

` HÓP2S SẺ cuoi 


= tr — (2.144) 
nvfT n(T) 


Ở đây: 


Phương trình (2.143) cùng dạng với phương trình (2.137). Hình 2.12 trình 
bày sơ đồ chuyển động của ion trung tâm và bầu quyền ion trong điện trường. 


GŒ}y> 


Hình 2.12. Sơ đồ chuyển động của ion trung tâm và bầu quyền ion 


2.5. Ứng dụng của phương pháp đo độ dẫn điện 


Phương pháp đo độ dẫn điện có rất nhiều ứng dụng trong nghiên cứu và 
thực tế, dưới đây xin nêu hai trường hợp. 


2.57 X⁄ đị/ độ tzn clủ2 „UỐï f2 


Đối với dung dịch muối ít tan, độ tan S (tính theo số đương lượng gam có 
trong một lít dung dịch) chính bằng nồng độ C (đlg/1) của muối ít tan trong dung 
dịch. Độ tan rất nhỏ và xem dung dịch là vô cùng loãng khi đó độ dẫn điện đương 
lượng của dung dịch được tính bằng: 


1000. 1000. 
¬= `... SP (2.145) 


Đo giá trị X„ À. - độ dẫn điện đương lượng ở nồng độ vô cùng loãng cho 
trước (À.. = À„... + À_ „) từ đó suy ra S. 
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2.52. Ciuẩn độ bằng ykương øká? đo độ dẫn điệu (cẩn độ 2u điệu tế) 


Nguyên tắc của việc chuẩn độ dẫn điện kế là đo độ dẫn điện riêng theo dõi 
sự thay thế ion có linh độ ion lớn (H”) bằng ion có linh độ bé hơn (OH ) hoặc 
ngược lại. Từ đó xác định điểm tương đương cho quá trình chuẩn độ. 


Ví dụ: Chuẩn độ dung dịch axit mạnh HCI bằng bazơ mạnh NaOH (hình 2.13). 


x(s "!.emÌ) 


^ 


V v' V (ml NaOH) 


Hình 2.13. Đường cong chuẩn độ dẫn điện axit bằng bazơ 
AOB — chuẩn độ axit HCI bằng dung dịch NaOH; 
A'O'B' — chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh; 
V, V'— điểm tương đương. 


Phản ứng xảy ra trong quá trình chuẩn độ: 

HCI + NaOH —› HạO + NaCl (2.146) 
H+OH  ¿ HOH (2.147) 

Tại điểm A ứng với nồng độ ban đầu của ion HỶ có giá trị x lớn nhất. Theo 
sự tăng dân số ml dung dịch NaOH cho vào dung dịch axit ban đầu xảy ra phản 
ứng (2.146) và (2.147), nông độ ion H” giảm do đó độ dẫn điện x giảm, độ dẫn 
điện riêng X có giá trị cực tiêu khi [H”] = [OH ]. 

Khi [OH' ] > [H] thì độ dẫn điện riêng x tăng theo đường OB. Điểm O 
được xác định băng cách ngoại suy 2 đoạn thăng AO và BO, và gọi là điểm tương 
đương của phép chuân độ. Đường thăng OB luôn luôn có độ dốc nhỏ hơn đường 
thắng OA là vì linh độ ion H” lớn hơn linh độ OH-. 


.” 


Đường A'O°B' biểu diễn sự biến đổi của độ dẫn điện riêng phụ thuộc vào sô 


mÌ dung dịch NaOH trong quá trình chuẩn độ axit yếu bằng bazơ mạnh. 


Axit yếu phân li thành H” với độ œ rất nhỏ, vậy nồng độ H” rất nhỏ và độ 


dẫn điện riêng x rất nhỏ (điểm A'). Khi thêm dung dịch NaOH vào dung dịch axit 
yếu, dung dịch axit yếu bị loãng ra vì thế nồng độ H” và nồng độ Na” tăng lên và 
dẫn đến sự tăng dần giá trị độ dẫn điện x theo đoạn thắng A'O”. 


Tăng dần [OH'], khi [OH'] dư thì độ dẫn điện của dung dịch tăng theo 


đường thăng O'B'. Độ dốc đường thăng O°B' lớn hơn O°A' vì linh độ OH lớn 
hơn linh độ ion H”. Điểm ngoại suy O' cắt nhau của 2 đoạn thắng A'O' và O'B” 
chính là điểm tương đương của quá trình chuẩn độ. 
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Câu hỏi và bài tập 


Thế nào là độ dẫn điện riêng, độ dẫn điện đượng lượng của dung dịch chất 
điện phân? Cho biết ý nghĩa vật lí của chúng. 
Trình bày sự phụ thuộc của độ dẫn điện riêng, độ dẫn điện đương lượng vào 
nồng độ dung dịch. Giải thích các đường cong diễn tả sự phụ thuộc đó. 
Linh độ ion là gì? Cho biết ứng dụng của định luật chuyên động độc lập của 
Ion trong dung dịch. 
Những yếu tố nào xác định độ dẫn điện đương lượng của chất điện li? Dung môi 
ảnh hưởng đến độ dẫn điện của dung dịch chất điện li như thế nào? 
Số vận chuyền ion là gì? Những yếu tố nào ảnh hưởng tới số vận chuyên ion? 
Tại sao số vận chuyền ion lại có giá trị khác nhau đối với các chất điện li 
khác nhau? Trường hợp nào số vận chuyên của cation và anion có giá trị xấp 
xỉ nhau và bằng 0,5? 
Bản chất của phương pháp hoạt độ là gì? Định nghĩa hoạt độ và hệ số hoạt 
độ. Nêu ý nghĩa của hệ số hoạt độ. 
Hai điện cực Pt cách nhau 2 cm, diện tích phía trong mỗi điện cực là 5 cm”. 
Tính độ dẫn điện của cột dung dịch KNO: 0,05M giữa hai điện cực Pt, được 
biết độ dẫn điện đương lượng của dung dịch này bằng 109,9 @” cm” địg”. 

(đs: 1,3738.10? @-h) 


Hai tắm đồng, mỗi tấm có diện tích A mẺ, được đặt song song cách nhau 
Ilcm. Khoảng không gian giữa hai tấm đồng đựng đầy dung dịch 
CuSO, 0,658N. Độ dẫn điện đương lượng của dung dịch CuSO; 0,658N bằng 
28,7 Qˆ' cm” đìg””. Phải đặt hiệu điện thế vào bai tắm đồng bằng bao nhiêu 
đê cường độ dòng điện đi qua dung dịch CuSO, đã cho bằng 700 A? 

(đs: 10,2 A) 
Dung dịch KCI với độ dẫn điện riêng 5,79.10”Ì O"! cm” trong tình đo điện 
trở có điện trở bằng 103,6 Q. Cũng trong bình đo điện trở này, dung dịch axit 
CH;COOH 0,01M có điện trở bằng 5771 @. Xác định độ dẫn điện đương 
lượng của dung dịch axit CH:COOH 0.01M. 


(đs: 10,4 O@-” em” địg" 


._ Xác định À.. của dung dịch amoniac trên cơ sở những số liệu sau: 


À..sa(owy, = 228,8 @”' cm đig””: ^....eị, = 120,3 @ˆ” cmỶ địg”; 
Â.xHue\ = 129,8 @ˆ cm đig”. 


(đs: 238,3 @ˆ' cm” địg”) 


. Dung địch axit H:SO; 4% (d = 1.0253 g/ml) ở 18°C có độ dẫn điện riêng 


bằng 0,1675 @ˆ' cm”. Tính độ dẫn điện đương lượng của dung dịch axit 
H›zSO; 4%. 


(đs: 200,2 @ˆ! cm” đig') 


. Độ dẫn điện đương lượng của dung dịch AgNO: pha loãng vô hạn bằng 


133.3 Oˆ' cm” đig "`. Số vận chuyên của ion Ag” bằng 0,464. Tính linh độ và 
tốc độ tuyệt đối của ion Ag” và của ion NO. 


(đs: 61.9; 71,4; 6,415.10; 7,399.10) 


._Axit benzoic có độ pha loãng V = 512 liưmol có độ dẫn điện đương lượng 


bằng 64.4 @ˆ' cm” địg `. Xác định nồng độ của axit benzoic tương ứng với 
độ điện li œ = 0.3. Độ dẫn điện đương lượng giới hạn của axit benzoIc bằng 
369.9 @ˆ' cm” địg”". 

(đs: 5,01.10” M) 
Độ dẫn điện riêng của dung dịch axit CH:COONa 5.1I0”M bằng 
3.24.10”° @ˆ” cm”. Độ dẫn điện riêng của dung dịch CH:COONa 1.10M 
băng 7.75.10” @'” cm”. Linh độ của ion và của ion Na tương ứng bằng 


nhị 


314,9 Qˆ! cm” địg ! và 43,5O! cm? địpg !, Thừa nhận CHạCOONa phân li 
hoàn toàn. Tính hằng số điện li của axit CH:COOH. 
(đs: 176.10”) 
15. Hằng số điện li của axit CHẠCOOH bằng 1,76.10. Xác định pH và độ dẫn 
điện đương lượng của dung dịch CH:COOH 0,1M. 
Biết: A..cn,coon 390,7 @ˆ cm” đig”. 
(đs: 2,88; 5,18 @ˆ! cm” địg ”) 
l6. Cho dòng điện đi qua dung dịch AgNO; ở giữa hai điện cực Pt. Khối lượng 
của Ag ở hai dung dịch bao quanh hai điện cực như sau: ở catolit giảm 
0,3105 g, ở anolit giảm 0,2777 g. Hãy tính số vận chuyển của ion Ag” và của 
lon NO;. 
(đs: 0,472; 0,528) 
I7. Cho dòng điện một chiều 0,15 A đi qua dung dịch CuSO¿. Số vận chuyển của 
ion Cu”” bằng 0,4. Hỏi có bao nhiêu ion Cu” đi qua tiết diện vuông góc với 
chiều của dòng điện trong thời gian 30 phút? 
(đs: 337.10”) 
I8. Tốc độ tuyệt đối của ion Ca”” bằng 0,00062, của ion NO; bằng 0,00074. 
Tính số vận chuyên của ion Ca”” và ion của NO; trong dung dịch Ca(NO¿)¿. 
(đs: 0,456; 0,544) 
19. Điện phân dung dịch ZnCl: nồng độ 0,15 M, anôt bằng Zn. Sau khi điện 
phân, phân tích dung dịch ở vùng catolit được 37 g HaO và 0,6560 g ZnCl›, ở 
vùng anolit được 38,6 g HạO và 0,8907 g ZnC]›, có 0,2728 g Ag thoát ra ở 
catôt của Culông kế. Hãy tính số vận chuyền của ion Zn”” và của ion CT. 
(Cho Mự„c¡, = 136,294) 


(đs: 0,417; 0,583) 


20. Người ta xác định số vận chuyển của ion H” trong dung dịch HCI 5.] '”M 
bằng phương pháp di chuyển bẻ mặt phân chia hai pha. Dưới tác dụng của dòng 
điện I = 3.10 ” A, biên giới di chuyển quét được một thẻ tích bằng 0,1568 cmỶ, 
sau 5 phút l] giây. Tính g3 


(đs: 0,82) 
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VĂP 


22, 


Ta. 


ỌD4. 


26. 


21. 


28. 


n5. 


Khi xác định linh độ của ion theo phương pháp di chuyên bề mặt phân chia 
hai pha, người ta được kết quả : nếu đặt hiệu điện thể bằng 15 V vào hai điện 
cực cách nhau 10 cm thì sau 10 phút 13 giây biên giới di chuyên 3 cm. Xác 
định tốc độ tuyệt đối và linh độ của ion H”. 
(đs: 3,263.10”; 314,9) 
Biên giới tiếp xúc giữa dung dịch NiSO; 0,0IM với dung dịch K;SO¿ trong 
ống thủy tỉnh hình trụ đường kính 1,5 cm di chuyển 2,56 cm dưới tác dụng 
của dòng điện 2.10? A sau 3 giờ. Tính số vận chuyên của ion Ni”. 
(đs: 0,404) 
Xác định hoạt độ của HCI trong dung dịch M = 0,02 dung môi nước, biết 
Í: trcI.0.0>w = 0,894. 
(đs: 3,197.10”) 
Xác định hoạt độ và hoạt độ trung bình của ZnSO¿a trong dung dịch 0,1M 
biết f;z„so,oa = 0,148. 


(đs: 2,19.10 “ và 1,48.10”) 


. Xác định hoạt độ của La(NO;); trong dung dịch 10M, biết Ý;+„(yo,›,00iM 


=0.571. 
(đs: 2,87.10Ẻ) 
Hệ số hoạt độ trung bình của KCI trong dung dịch nồng độ 0,01M bằng 
0.922. Hệ số hoạt độ trung bình của KNO; trong dung dịch 0,01M bằng 
0.916. Xác định hệ số hoạt độ của ion NO, nếu thừa nhận đa =† eP" 
(đs: 0,910) 


Tính lực ion của các dung dịch KCI, SrC]›, FeC];, ZnSOa và Fe;(SOa)a; nồng 
độ của các dung dịch đều bằng 0,1M. 


(đs: 0,05; 0,3; 0,6; 0,4 và I) 


Xác định lực ion của dung dịch gồm 0,01M H;SO:; 0,02mol MgSO¿ và 
1000 g H:O. 


(đs: 0,11) 
Lực ion của dung dịch KC] bằng 0,2. Tính nồng độ M của dung dịch. 
(đs: 0,2) 
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T. 


20. 
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314.9 Qˆ! cm? địg ! và 43,5Q”! cm? địg"!. Thừa nhận CHạCOONa phân li 
hoàn toàn. Tính hằng số điện li của axit CHạCOOH. 
(đs: 176.10”) 


. Hằng số điện li của axit CHẠCOOH bằng 1,76.10'”. Xác định pH và độ dẫn 


điện đương lượng của dung dịch CH;COOH 0,1M. 
BIẾU À„eucoøn 390/7 Ø” emÊ⁄đhy”. 


(đs: 2,88; 5,18 @† cm” địg”) 


. Cho dòng điện đi qua dung dịch AgNOa ở giữa hai điện cực Pt. Khối lượng 


của Ag ở hai dung dịch bao quanh hai điện cực như sau: ở catolit giảm 
0,3105 g, ở anolit giảm 0,2777 g. Hãy tính số vận chuyên của ion Ag” và của 
lon NO;. 

(đs: 0,472; 0,528) 

' . : 3 

Cho dòng điện một chiêu 0,15 A đi qua dung dịch CuSOa. Sô vận chuyên của 

ion Cu”” bằng 0,4. Hỏi có bao nhiêu ion Cu” đi qua tiết điện vuông góc với 
chiều của dòng điện trong thời gian 30 phút? | 

(đs: 3,37.10”) 


. Tốc độ tuyệt đối của ion Ca”” bằng 0,00062, của ion NO; bằng 0,00074. 


Tính số vận chuyển của ion Ca”” và ion của NO; trong dung dịch Ca(NO¿}. 


(đs: 0,456; 0,544) 


. Điện phân dung dịch ZnC]› nồng độ 0,15 M, anôt bằng Zn. Sau khi điện 


phân, phân tích dung dịch ở vùng catolit được 37 g HạO và 0,6560 g ZnC]ạ, ở 
vùng anolit được 38,6 g HO và 0,8907 g ZnC]›;, có 0,2728 g Ag thoát ra ở 
catôt của Culông kế. Hãy tính số vận chuyền của ion Zn”” và của ion CT.. 
(Cho Mự„c, = 136,294) 


(đs: 0,417; 0,583) 


Người ta xác định số vận chuyển của ion H* trong dung dịch HCI 5.10 ẢM 
bằng phương pháp di chuyền bề mặt phân chia hai pha. Dưới tác dụng của dòng 
điện I = 3.10” A, biên giới di chuyển quét được một thẻ tích bằng 0,1568 cmỶ, 
sau 5 phút II giây. Tính ty 


(đs: 0,82) 


2À. 


2. 


23. 


24. 


so: 


26. 


ẨM. 


28. 


20: 


Khi xác định linh độ của ion theo phương pháp di chuyển bề mặt phân chia 
hai pha, người ta được kết quả : nếu đặt hiệu điện thế bằng 15 V vào hai điện 
cực cách nhau 10 cm thì sau 10 phút 13 giây biên giới di chuyền 3 cm. Xác 
định tốc độ tuyệt đối và linh độ của ion H”. 

(đs: 3,263.10”; 314,9) 
Biên giới tiếp xúc giữa dung dịch NiSO; 0,01M với dung dịch KzSO¿ trong 
ống thủy tỉnh hình trụ đường kính 1.5 cm di chuyển 2,56 cm dưới tác dụng 
của dòng điện 2.10” A sau 3 giờ. Tính số vận chuyển của ion NỈ”. 


(đs: 0,404) 
Xác định hoạt độ của HCI trong dung dịch M = 0,02 dung môi nước, biết 
Í: tmcI. 002M) = 0.894. 
(đs: 3,197.10) 
Xác định hoạt độ và hoạt độ trung bình của ZnSO¿ trong dung dịch 0,1M 
biết Í;2aso,oaM = 0,148. 
(đs: 2,19.10 ' và 148.10” 
Xác định hoạt độ của La(NO;); trong dung dịch 1M, biết F;1 ;/o,);0.01M 
=0.571. 
(đs: 2,87.10”) 
Hệ số hoạt độ trung bình của KCI trong dung dịch nồng độ 0,01M bằng 
0.922. Hệ sô hoạt độ trung bình của KNO: trong dung dịch 0,01M băng 
0.916. Xác định hệ sô hoạt độ của ion NO; nêu thừa nhận h -— _ : 
(đs: 0,910) 


Tính lực ion của các dung dịch KCI, SrC]›, FeCl:, ZnSO¿a và Fe›(SO¿):; nồng 
độ của các dung dịch đều bằng 0.1M. 


(đs: 0,05; 0,3; 0,6; 0,4 và ]) 


Xác định lực ion của dung dịch gồm 0.01M HzSOa; 0,02mol MgSO; và 
I000 g HO. 


(đs: 0,11) 
Lực ion của dung dịch KCI bằng 0,2. Tính nồng độ M của dung dịch. 
(đs: 0,2) 


hệ, 


33. 


34. 


35. 


36. 


St, 


35. 
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-- Lực ion của dung dịch KCI bằng 0,2. Tính nồng độ M của dung dịch. 


(đs: 0,0667) 


._ Xác định hệ số hoạt độ của ion H* trong dung dịch H;SO¿ 0,01M; MgSO¿ 


0.001M và Na›zSO¿ 0,001M. 
(đs: 0,867) 


-_ Độ tan của BaSO¿ trong dung dịch LiNOa 0,01M lớn hơn so với độ tan của 


chính nó trong H;O bao nhiêu lần? 
(đs: 1,72 lần) 
Độ tan của Ba(IOạ); trong HO là 8.10 mol/lít. Xác định tích số tan của 
Ba(IO;). 
(đs: 1,4.10) 
Tích số tan của Ba(IOa); bằng 1,326.107. Độ tan của Ba(IO;); bằng bao 
nhiêu trong dung dịch KNO; 0,IM và trong dung dịch Ba(NO;) 0,03M ? 
(đs: 1,21.10” và 2,32.10) 
Tích số tan của Ag›CrOa bằng 9105, Trong dung dịch K;CrO¿a 0,01M độ 
tan của AgzCrO¿ băng bao nhiêu? 
te: 7.5.1) 
Trộn 25 ml dung dịch Fe(NOa); 0,02M với 25 mÏl dung dịch HNO; 0,01M. 
Cho thêm kim loại Ag có dư vào dung dịch vừa điều chế được. Sau khi phản 
ứng đạt trạng thái cân bằng đem phân tích dung dịch được kết quả nồng độ 
của ion Ag” bằng 0,006m. Xác định hằng số cân bằng của phản ứng: 
Fe'°+Ag c> Ag'+Fe” 
(đs: 9.286.107”) 
Dùng công thức giới hạn Debye — Huckel (lẫy giá trị của A = 0,509) xác định 
hệ số hoạt độ trung bình của K;Fe(CN% trong dung dịch K;Fe(CN), 0,001M. 
(đs: 0,762) 
Dùng công thức giới hạn Debye - Huckel (lấy giá trị của A = 0,509) xác định 
hệ số hoạt độ trung bình của FeC] trong dung dịch FeC1; 0,001M và HạSO; 
5.10” mol trong 1000 g HaO. 


(đs: 0,762) 


Để giải các bài tập từ 31 đến 38 dùng số liệu của bảng sau: 


Lực ion f: của lon 2+ f; của lon 3+ 


6ó 


Chương 3 


CÂN BẰNG GIỮA ĐIỆN CỰC 
VÀ DUNG DỊCH PIN GANVANI 


31. Lớp điện kép 


Nếu pha rắn (kim loại được dùng làm điện cực) và pha lỏng được cấu tạo từ 
những tiểu phân mang điện tích độc lập thì khi hai pha tiếp xúc nhau sẽ có những 
phần tử mang điện tích di chuyển từ pha này sang pha kia. Về số lượng số điện 
tích đi chuyên qua lại giữa hai pha không tương đương nhau và kết quả là bề mặt 
của từng pha tích điện khác dấu nhau. Giá trị tuyệt đối của điện tích ở bề mặt hai 
pha bằng nhau. Lớp điện kép giữa hai pha xuất hiện. 


Ví dụ, lập một hệ thống 
điện hóa như sơ đồ hình 3.1, 
nhúng lá Zn vào dung dịch 
ZnSO, và nhúng lá Cu vào 
dung dịch CuSO¿, nối hai dung 
dịch với nhau bằng một cầu 
muối, khi nối điện cực Cu với 


—— 90}-* 


điện cực Zn thấy có dòng điện SH tt 
xuất hiện từ điện cực Cu sang 
điện cực Zn. Điều này có thể 
giải thích như sau: 


Hình 3.1. Sơ đồ minh họa 

hệ điện hóa Cu|Cu”*||Zn”*|Zn 

Khi mạch hở trong ví dụ đang khảo sát, trên bề mặt lá Zn có quá trình: 

Zn — Zn””+ 2e 

lon Zn” đi vào dung dịch, electron lưu lại trên bề mặt lá Zn. Khi điện cực 
Zn cân bằng với dung dịch ZnSO¿, trên bề mặt lá Zn dư điện tích âm còn bề mặt 
dung dịch tiếp xúc với lá Zn dư điện tích dương (điện tích của những ion Zn”!), 
giữa kim loại Zn và dung dịch ZnSO¿ xuất hiện lớp điện kép (hình 3.2a). 
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G7} G}G}G}-G>) 
GŒ>G}G>+G}+G>€@) 


„ @}GX+G>+@GG}>@) 


<< 


a) 

Hình 3.2. Sơ đồ minh họa sự xuất hiện lớp điện kép 
+ x 2- 
electroon; 2+ ion cu? : @ ion SOa 


Trên bề mặt lá Cu có quá trình: 
Cu” +*3e-» Cu 

lon Cu”” từ trong dung dịch đến bẻ mặt lá Cu nhận electron. Khi điện cực 
Cu cân bằng với dung dịch CuSO:. trên bề mặt lá Cu dư điện tích dương (điện 
tích của những Ion Cu”) còn bẻ mặt dung dịch tiếp xúc với lá Cu dư điện tích âm 
(điện tích của những ion SO¿”). giữa kim loại Cu và dung dịch CuSO; xuất hiện 
lớp điện kép (hình 3.2b). 

Mô hình lớp điện kép vừa trình bày là mô hình theo thuyết ngưng kết của 
Helmholtz đưa ra năm 1879. Sau thuyết ngưng kết còn có thuyết khuếch tán (Hui 
(1910) và Trepman (1924)) vẻ cầu tạo của lớp điện kép. Những vấn đề này được 
trình bày kĩ trong hóa học các hệ keo. 

Điện cực Cu dư điện tích dương còn điện cực Zn dư điện tích âm là nguyên 
nhân sinh ra dòng điện di chuyên từ điện cực Cu sang điện cực Zn khi nối hai điện 
cực với nhau. 


3.2. Thế điện cực 


Vẻ nguyên tắc, trong thực tế trạng thái của hệ không thể thay đồi chỉ nhờ 
mỗi một quá trình anôt hoặc chỉ nhờ mỗi quá trình catôt duy nhất. Tuy vậy, để 
thuận tiện cho việc tìm hiệu cơ chế xuât hiện dòng điện trong hệ điện hóa người ta 
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nghiên cứu cân bằng giữa điện cực với dung dịch đối với từng điện cực riêng rễ. 
Nhúng thanh kim loại M vào dung dịch chất điện l¡ MA (hình 3.3). Giả thiết kim 
loại M, ion M” và ion A” ở những điều kiện không tác dụng hóa học với các 
phân tử của dung môi. Ở trạng thái cân bằng, giữa kim loại M và dung dịch chất 
điện li MA có hai cân bằng theo sơ đồ sau: 


Điều kiện cân bằng của cân bằng trên bề mặt điện cực: 
Đụ =Mz. +ZNHc, (3.1) 

Ở đây: 

Hy =HỲ +RTlna, là thế hóa học của nguyên tử kim loại M trên bề 

mặt điện cực; 

Hưy: là thể điện hóa học của ion MT trên bề mặt điện cực; 

Hội, là thế điện hóa học của electron trên bề mặt điện cực. 

N là số Avogadro, z là số điện tích của một ion MỆ 
Khi hai điểm ở cùng một pha, công di chuyên một đơn vị điện tích từ điểm 


này đến điềm kia là công điện và chúng ta có thê xác định hoặc tính được hiệu 
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điện thể giữa hai điểm đó. Khi hai điểm ở hai pha khác nhau, công di chuyển một 
đơn vị điện tích từ điểm này đến điểm kia không những găn liên với công điện mà 
còn có quan hệ với công hóa học, bởi vì thế hóa học của hạt mang đơn vị điện tích 
đó ở hai pha khác nhau không như nhau, cho đền nay người ta vẫn không thể xác 
định hoặc tính được hiệu điện thể giữa hai điêm ở hai pha khác nhau. 

Như vậy, thế điện hóa học của electron (Hệ ) gồm thế hóa học (it ) của 
electron và điện năng (ích điện (—e(®¿„ — ®..]) cho electron. Phần điện năng tích 
điện cho electron bằng công di chuyền electron từ khoảng cách xa vô tận đến vị trí 
trên bề mặt điện cực đang khảo sát. Điện thế ®„. ở khoảng cách xa vô tận có giá 
trị bằng 0, điện thế trên bề mặt điện cực có giá trị bằng đạc, vì vậy thế điện hóa 
học của electron được biêu diễn như sau: 

+ 
Hạ, = Hệ —c%„. (3.2) 
Điều kiện cân bằng của ion M” trên bề mặt điện cực và trong dung dịch: 
+ ~ 


Ở đây Hư, là thể điện hóa học của ion MT" trong dung dịch. 


Thể điện hóa học Hư. của ion MT? trong dung dịch gồm thế hóa học 
H.„¿- của ion Mẫn và điện năng tích điện (zF{%®Đ¿¿ — ®..] cho ion MỸ?. 

Phần điện năng tích điện cho ion Mƒ? bằng công di chuyển ion MỆ? từ 
khoảng cách xa vô tận đến vị trí trên bẻ mặt dung dịch tiếp xúc với bề mặt điện 


cực đang khảo sát. Điện thế ®... ở khoảng cách xa vô tận có giá trị bằng 0, điện thế 
trên bẻ mặt dung dịch tiếp xúc với điện cực có giá trị bằng Œạa, vì vậy: 


+ XS, * = _. °o 
Hư = Hư: =Mz- +ZFOqa = Hưz- +RTina,z: +ZFOqa (3.4) 
Thay Hư =Hw + RTinau; Hưy- =He, —€®ạ, 
và Hạ. =Hu+ + RTina „ +zF®,„ 


vào công thức (3.l) chúng ta được: 


uw + RTlnaw = H;- + RTlna ;- +ZF®„¿ +ZN(Mc—e®Đụ,) (3.5) 
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Vì Ne = F cho nên có thẻ viết lại phương trình (3.5): 


Hụ +RTinau =ụ° +RTina „‹ +ZF(Đ„a —e®ạ„,)+ZNH... (3.6) 


M*? 


Từ phương trình (3.6) suy ra biểu thức biểu diễn bước nháy thế giữa điện 
cực và dung dịch: 


Mu +zNHc —HM ng a 


®„—®..)= n-M— SàỰ/ 
Đặt: Me +zNhệ, —HM =AH”; (Đặc — a4)“ B. z+yw 


Chúng ta viết lại (3.7): 

AUH"” FT 3v 
"`... +‹ 
NUNG BỊ ỨE 


Hiệu số điện thế (®¿,—®,„;)=g 


b3 (3.8) 


CÁ Tộ được gọi là í£ Œanvani của điện 
cực được chê tạo từ cặp oxi hóa - khử M”M. Ở điều kiện tiêu chuân (a, „„ =l, 
p M7 


ai = Ì), thế Ganvani 8 trở thành thế Ganvani tiêu chuẩn g` 


MZ†/M MZ*/M 
Ak 
° = ° 
ÊMZ*/M ? ÊWZ*/M = RT đế %6, 
và biểu thức (3.8) trở thành: 
RT, 3 „z 
~”uã  RÙÀ 3, M 
ÊMz* — Êwz+2w TC In (3.10) 


Đại lượng An” =H` ;. +ZzNH¿ —HM là biến thiên thế hóa học của quá 


MFT 
trình oxi hóa I mol kim loại M ở điều kiện tiêu chuẩn: 
M  M”'+ze 
Nếu Au" < 0 thì ở điều kiện tiêu chuẩn kim loại M bị oxi hóa theo phương trình 
của quá trình điện cực trên và ng <0,bề mặt kim loại M dư điện tích âm. 


Nếu AH° > 0 thì ở điều kiện tiêu chuẩn 1 mol kim loại M”' bị khử theo 
phương trình của quá trình điện cực: 
M”+ze—M 


và guz+„„ >0, bẻ mặt kim loại M dư điện tích dương. 
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Không thể xác định được thế Ganvani bằng thực nghiệm bởi vì thế Ganvani 
là hiệu số điện thế giữa hai điểm ở hai pha khác nhau, mặt khác trong thực tế 
không thể có quá trình chỉ gồm mỗi một quá trình oxi hóa hoặc chỉ gồm mỗi một 
quá trình khử. 

Công thức (3.10) chỉ có giá trị về mặt lí thuyết về cơ chế xuất hiện sức điện 
động của pin Ganvani và giúp cho chúng ta khao sát sự trao đổi electron giữa điện 
Cực với chất oxi hóa hoặc với chất khử trong thời gian hệ điện hóa hoạt động. 


3.3. Cơ chế hình thành sức điện động và bản chất của thế điện cực 
Có hai lí thuyết về nguyên nhân gây ra sức điện động của pin Ganvani: 
1.37. 7⁄uyớ tiớy xúc (tuyết Vo/a) 


Theo thuyết tiếp xúc thì sức điện động của pin Ganvani do hiệu điện thế 
giữa hai kim loại khác nhau tiếp xúc với nhau gây ra. Thuyết tiếp xúc được xây 
dựng trên cơ sở thực nghiệm như sau: 


Cho mảnh kim loại Mù tiếp xúc với mảnh kim loại Mạ, cân thận tách riêng 
hai mảnh kim loại rời nhau ra, sau đó người ta dùng điện nghiệm tĩnh điện kiểm 
tra thấy rằng hai mảnh kim loại Mị và Ma nhiễm điện khác nhau, điều này chứng 
tỏ hiệu số điện thế ở hai điểm trong hai mảnh kim loại không như nhau và khi hai 
mảnh kim loại khác nhau tiếp xúc nhau có sự khuếch tán electron từ kim loại này 
sang kim loại kia. 


Hình 3.4 minh họa cho cơ sở lí thuyết của thuyết tiếp xúc. 


Hình 3.4. Sơ đồ nguyên lí cơ chế xuất hiện thế tiếp xúc giữa hai kim loại 


Dựa vào nguyên lí tông cộng công di chuyên hạt mang điện tích theo chu 
trình điện trường tĩnh điện băng 0 và dùng sơ đồ ở hình 3.4 chúng ta có hệ thức: . 


@2¡ + Xoi + Ø12 + X2o = Ö 71180) 
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_ Ở đây x là thế bê mặt (công di chuyền một electron từ trong kim loại đến 
điểm trong chân không cách bề mặt kim loại khoảng 10cm; ø¡a là thế bên trong: 
thế tiếp xúc giữa hai kim loại: công di chuyển một electron từ kim loại này sang 
kim loại kia; @›¡ là £hế bên ngoài: công di chuyển một electron từ điểm trong 
chân không cách bề mặt kim loại này khoảng cách 10? cm đến điểm trong chân 
không cách bề mặt kim loại kia cũng khoảng cách 10” cm. Thể bên ngoài @›¡ 
được gọi là thể Vola. 

Từ công thức (3.1 I) suy ra: 
B12 = l2 † Xio † X02 v12) 
Thể tiếp xúc giữa hai kim loại bằng thế Volta cộng thêm tổng hai thế bề mặt. 
Áp dụng thuyết tiếp xúc chúng ta khảo sát mạch MạM;MM; được trình bày 
ở hình 3.5. 


Hình 3.5. Sơ đồ cơ chế xuất hiện sức điện động của mạch MaM:M;Ma 
Vì tổng công công đi chuyển hạt mang điện tích theo chu trình trong điện 
trường tĩnh điện băng 0 cho nên: 
@3 + Xoa + 8ãi + Øia + 823 + Xão = Ö (3.13) 
Từ (3.13) suy ra: 


Eạp = Xoa + 033 + X3o 


= 02 

= El3 † B32 † Bài 

=Bli2+'ếm 

= Bla— gia=0 (3.14) 


68 


Hiệu số điện thế giữa hai điểm trong hai mảnh kim loại cùng một chất (kim 
loại Ma) được gắn vào hai điện cực của pin (kim loại MÍ; và kim loại M›) khi pin chưa 
đóng mạch được gọi là sức điện động của pin. Trên hình 3.5 sức điện động của 
pin được kí hiệu là Ea. 

Sức điện động của mạch M;M¡M›:M: bằng 0 khi trong mạch không có chất 
điện li. Như vậy. nếu chỉ dựa vào thể tiếp xúc thì chưa thê giải thích được nguyên 
nhân gây ra sức điện động của pin Ganvani. 


jJ.32: 7Xuvết lóa học (I4): de ⁄a &/Vể) 

Theo thuyết hóa học thì sức điện động của pin Ganvani do hiệu điện thể 
giữa kim loại và dung dịch tiếp xúc với kim loại gây ra. Thuyết hóa học được xây 
dựng trên cơ sở thực tế khi pin Ganvani hoạt động ở bề mặt dung dịch tiếp xúc 
với điện cực có những biến đôi hóa học. Biến thiên thẻ đăng áp của phản ứng điện 
hóa xảy ra trong pin khi pin hoạt động là nguồn gốc sinh ra điện năng: 

AG =-zFE #15) 

Ở đây z là số electron cho nhận trong phản ứng điện hóa, F là số Faraday và 
E là sức điện động của pin. 


Từ (3.15) suy ra: 


AG 
E=— (3.16) 
zF 
: VA aVB 
HO Ân sac 2. 
Thay AG = RTlnK +RTin-—————— vào (3.16) được 
ac .ap .... 


E=E "dẻ | 5.17) 
zF ni ân; 
¬ „ RTinK 
Ơ đây E®= = (3.18) 
š 


Sức điện động dược biêu diễn theo công thức (17) tương ứng với phương 
trình phan ứng hóa học: 
VAA + VpB+.. £ vcC+voaạD+... 
Thuyết hóa học giai thích đúng nguồn gốc sinh ra điện năng nhưng không 
giải thích được cơ chê xuát hiện sức điện động của pin. 
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'Ễˆ^ + re >A + + ˆ .^ 4 
Ghép điện cực M,IMƒ' với điện cực MỸ? ! M; chúng ta được hệ điện hóa: 
+ + 
Mi IMƒ' IIM?2? !M; 
Đề cho việc lập luận trở nên đơn giản chúng ta thừa nhận Z¡ =z2`=z. 


Hình 3.6 trình bày sơ đồ nguyên lí cơ chế xuất hiện sức điện động của pin 
Ganvani bất kì. 


Hình 3.6. Sơ đồ nguyên lí cơ chế xuất hiện sức điện động của pin 


a) Những pha răn: điện cực M¡, điện cực M;ạ và dây dẫn mạch ngoài (kim 
loại M; bất kì). 

b) Hai pha lỏng: dung dịch L¡ chứa ion Mƒ” tiếp xúc với kim loại Mụ; dung 
dịch Lạ chứa ion Mƒ” tiếp xúc với kim loại Ma. 

Hai dung dịch có thể khác nhau cả về dung môi lẫn chất tan, có thể khác 
nhau về dung môi nhưng cùng một chất tan, có thể cùng dung môi cùng chất tan 
nhưng nông độ khác nhau. Nếu hai chất tan khác nhau cùng tan trong một dung 
môi thì hệ hai pha lỏng trở thành hệ một pha lỏng. 

c) Pha không khí (được coi như pha có tính chất gần với pha chân không). 
Pha không khí tiếp xúc với những pha rắn và những pha lỏng. 


Theo mạch ở hình 3.6 chúng ta có: 


ao + Bạ¿ † B2L, ÐELuL, † 8Lyi tE¡a =0 (3.19) 

hoặc Eba = 8a †B¿L, †BLạL, †ELn 81a (3.20) 
Vì B13 † B32 = B12 

cho nên Epạ = Ba †B2L, ÐÊLut, ÐBL¡n (3.21) 
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Như vậy sức điện động của pin gồm 4 bước nhảy thế: 


+ Hai bước nhảy thể (gạ,„ và gu, ) ở hai bê mặt giữa kim loại và dung dịch. 


+ Một bước nhảy thể (gia) giữa hai kim loại (theo công thức (3.12) thì g¡› 
gồm thế Volta và hai thế bể mặt). 

+ Một bước nhảy thể ( 8L.L, ) giữa hai dung dịch. Bước nhây thế EL,L, được 
gọi là thẻ màng (khi hai dung dịch có dung môi khác nhau) hoặc thế khuếch tán 
Ep (khi hai dung dịch cùng dung môi nhưng chất tan khác nhau hoặc nồng độ 
khác nhau). Hệ điện hóa có thể không có thế khuếch tán (khi hệ chỉ có một pha 
lỏng) hoặc nếu có thì có thê khử được thế khuếch tán bằng cầu muối (cầu muối là 
ống thủy tỉnh hình chữ U đựng hồn hợp aga bão hòa chất điện li không tham gia 
phản ứng với các chất có mặt trong phản ứng điện hóa nối hai dung dịch điện li 
với nhau). Chính vì lẽ này mà đại lượng BLzu không phải là đại lượng đóng vai 
trò quyết định trong sự xuất hiện sức điện động của pin Ganvani. 

Nếu thay điện cực M¡ bằng điện cực Pt(H;)!Hˆ và thiết lập một pin theo 
sơ đồ: PI(H›)IHˆ, Mƒ”!M,. thì sau khi đã loại bỏ số hạng gụ ¡„ biểu thức (3.21) 
trở thành: 


E=(Ewu, Ep,)—(En„L.. +Epr(H)) 3.22) 


Ở đây vì kim loại thứ 3 là kim loại bất kì cho nên có thê dùng Pt làm kim 
loại thứ ba và không cần ghi thêm kí hiệu Pt vào phía bên phải của mạch pin. 


Xeu E> 0 thì phản ứng điện hóa xảy ra trong pin khi pín làm việc như sau: 
đun - 


Trong điện hóa học hiện đại người ta thừa nhận sức điện động của pin gôm 
điện cực Pt(H›)lH_ ở điều kiện tiêu chuân và điện cục M1; IMƒ là thể điện cực 
của điện cực M, | Mƒ” với quy ước: fhể điện cực của điện cực Pt(HH;) \H` ở điều 
kiện tiêu chuẩn (a.. =l và fụ, =l) băng 0. 

Điều này có nghĩa là với quy ước: 


(BH _  EPwH;) )đktc =0 “2 3) 


TÌ 


L$ .ˆ^ .'.ˆ^A 3 .PˆA ` ` Ầ .^ # 
nêu kí hiệu thế điện cực của điện cực M;IMƒ” là E2 vệ? thì thê điện cực của 
sâu Siết ) 


điện cực M,IM” chính là sức điện động của pin gồm điện cực khí hiđro ở điều 
kiện tiêu chuẩn và điện cực M, IMƒ”. 

Từ (3.22) và (3.23) suy ra biểu thức biểu diễn thế điện cực EM nMợ* có hai 
phần: phần thứ nhất là thế Ganvani giữa điện cực và dung dịch; phần thứ hai 
là bước nhảy thế giữa kim loại được dùng làm điện cực với một kim loại thứ ba 
bất kì được gắn vào hai điện cực của pin Ganvani (kim loại thứ ba thường được 
đùng là Pt): 


ÊM.MỆ =E= ÊM;LM, + ĐpiM, (3.24) 


3.4. Thế điện cục tiêu chuẩn 


Thay phương trình (3.10): 


RT Auz+ 
= — ơ0 | 
ÔM¡LM, — ÊMZ*/M, ÊMƒ*/M, - zF In 


ÂM¡ 


vào phương trình (3.24) sẽ được biểu thức biểu diễn sự phụ thuộc của thế điện cực 
vào hoạt độ của các chât tham gia vào quá trình điện cực: 


ö RT Â vz+ ` 
= + ca — : 
ÊM/~IM, ÊMƒ*/M, ” ÊPIM, h zF 5 âM¡ Ga, 
Mi 
Ở điều kiện tiêu chuân (ay„. =l,âw; =]) 
° _— —Ð0 
°MZ*IM, ?ÊWz+i, — ÊMz*/M, + Ep, (3.26) 
K rElụ được gọi là thể điện cực tiêu chuân của điện cực M,IMƒ”. 
THÔ lệ 521) 
Thay £°,.. =g°,... + #pa vào (3.25) sẽ được biểu thức biểu diễn thế 
MỆ”IM, Mƒ?/M, ' 


điện cực phụ thuộc vào hoạt độ các chất tham gia quá trình điện cực: 


RT Ầ z+ 
In— 


ĐO 


. =8 -2-- +— 
Mƒ" IM; Mƒ"IM;  ;ƑE 


La (3.27) 


ÂMi 


Nếu phản ứng điện hóa xảy ra trong pin không có thế khuếch tán: 


MỊIM†`IIM3*IM; 
theo phương trình: Mỹ'+M¡ >Mƒ”+ M; thì điện cựcMj”IM;là điện cực 
dương và sức điện động của pin M,IMƒ”IIMš”IM; bằng thẻ điện cực của điện cực 


M?Z”IM; trừ thể điện cực của điện cực M,|Mj” : 


E = " = 3 D 
:: My MỆ MI NHIÊN) 
5 = ~ ~(Ø „„ + 
hoặc E (s2, #pw; ) (Evưy /M, ` PPUM ) 
—ỄME~/At› —ỄWf“/Mụ +#pM- MS: 
=8ại; 8L, TÊI› .22) 


Biểu thức (3.28) và (3.29) cho thấy sức điện động của pin không có thế 
khuếch tán bằng hiệu số hai thế điện cực và gồm ba bước nhảy thế Ganvani. 

Thay biểu thức (3.27) vào biểu thức (3.28) sẽ được biêu thức biểu diễn sức 
điện động của pin M,IMƒ”!IMi IM; phụ thuộc vào hoạt độ của các chất có mặt 
trong phản ứng M?” +M; —› MƑ” + M; như sau: 

RT 8 rợt ÂM 


MỄM; —Ê Mi“, bà zF In ắ (3.30) 


E=e 


R ‹â 
hoặc -Í ) ả: the... Hhg. (3.31) 


Giả thiết: Ma = Cu; M¡ị = Zn. 


+ Để xác định thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực CulCu”* người ta thành 
lập pin: Pt(H;)IH”, Cuˆ”ICu 


Thực nghiệm cho biết pin Pt(H›:)IH', Cu ”lCu có điện cực CulCu”" là điện 
cực dương, như vậy khi pin hoạt động phản ứng điện hóa xảy ra trong pin theo 
phương trình: 


Củ” + f-»Cuz 2F 


Biểu thức biểu diễn sức điện động của pin Pt(Hz)IH*, Cu Cu: 


dội 


E= 


' ¬ â — 
TẾ SG 3o HH; "2E ` (ở đây acu = l) 


Ở điều kiện tiêu chuẩn 22+ =l, A,„ =l, Pn, =l, bằng thực nghiệm 
u “ 


H 
người ta xác định được: E°=e°®;, —e°, =0,337V 
Cu“ /Cu H/Hạ 


Theo phương trình (3.23): (Em, + pH; ) )đkc = Ê HH, =0 


Như vậy thê điện cực tiêu chuân của điện cực Cu: 


s0 _ «Ø0 1= 
E s. 0=0,337 V 
+ Để xác định thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực ZnlZn”" người ta thành 
lập pin: Pt(H›)IH”lI Zn””IZn 


Thực nghiệm cho biết pin Pt(H;)IH”ll Zn”lZn có điện cực ZnlZn”” là điện 
cực âm. như vậy khi pin hoạt động phản ứng điện hóa xảy ra trong pin theo 
phương trình: 


Zn + 2H" — Znˆ+Ha 


Biểu thức biểu diễn sức điện động của pin Pt(H›)IHT| | Zn”lZn: 


RT ä 


In ” 


E=£” KP 


Tản ca: KPPEEHEEN”-dỤ 


R 2+ -PH; 
Ở điều kiện tiêu chuẩn Ầa- =l. _: l, pạụ, =1, thực nghiệm cho biết: 


K- =0.763 V; từ đây suy ra thế điện cực của điện cực kẽm: 


E°=e° 3 
Zn?”/Zn 


HH; - 


È sò... Z6, sò — T69=<0 763 V: 
Zn“ /Zn HH; 

Tóm lại thể điện cực tiêu chuẩn của một điện cực thực chất là sức điện động 
của pin gồm điện cực đó và điện cực khí hiđro ở điều kiện tiêu chuẩn. Nếu điện 
cực đó là điện cực dương so với điện cực khí hiđro thì thế điện cực tiêu chuẩn của 
điện cực đó là đại lượng dương, nếu điện cực đó là điện cực âm so với điện cực 
khí hidro thì thế điện cực tiêu chuân của điện cực đó là đại lượng âm. 


Thẻ điện cực tiêu chuân được quy định như đã trình bày là thế điện cực tiêu 
chuân theo thang điện cực khí hiđro và hệ thông dấu được chọn theo quy định của 
Hiệp hội Quốc tế về Hóa học ứng dụng và Hóa học tỉnh khiết họp năm 1953. 
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Bảng 3.1 trình bày một số giá trị thê điện cực tiêu chuân của một sô điện cực theo 
thang điện cực khí hiđro. 


Bàng 3.1. Thế điện cực tiêu chuẩn e° trong dung dịch nước ở 25°C 


MỊIN;Pt SÑ\ +e=N‡ - 80 
Lï +e = Li l 
Rb'IRb Rb” +e = Rb - 2c 
———— 
Cs +e = Cs — 2102 
bác) 
Kx+e=K Im 202 
Ra” + 2e = Ra -2,92 
Ba”IBa Ba” + 2e = Ba '— 0U 
¡ Ca "ICa Ca” + 2e= Ca -2,87 
I NaTNa Na +e==Na | —2,713 
.La*1a La + 3e = La —. 
. Mg”IMg Mg” + 2e = Mg |_—2,38 
_Be”IBe Be” + 2e = Be s.=-- 
¡ HfO;. HIHf HfO› + 4H' + 4e = 2H;O + Hf | — 1/7 
-AI"lAI AlŸ +3e = AI |— 1,66 
TTTi TẾ + 3e = Tí - 1,63 
-Zr"[Zr Zr*” + 4e = Zr | > lấ5 ' 
Ag.AgllI' Agl+e= Ag+I -0,151 
-V*W “uốn 7 7 7 7” „ell8 | 
Mnˆ!Mn NH3 HESSBN  — an 
.WOƒ IW WO¿ +6e +4H:O = W +8OH” ~ 1,05 


- §bOs I§b 
| Ga ˆlGa 


"NÊN 


3—- 


Se + 2e = Se 
Zn”+2e= Zn 


Cr”' + 3e = Cr 


Ga” + 3e = Ga 


. Mo”IMo 


Sn”ISn 
' Pb?*lPb 
_Tỉ°®Ti”IPt 
_DD:IPt 
-HH:ÍPt 
Ge”IGe 
Sn“”, Sn”IPt 
Cu””, Cu”IPt 
Ag.AgCIICI 


NỈ” +2e = Ni ị 


3 
Mo” + 3e = Mo 


Sn” + 2e = $%n 


Quá trình điện cực 


SbO; + 3e + 2H:O= Sb + 4OH” 


Pb'' + 2e = Pb I—0,126 
Ti” +e = TÌ” '-0/04 
2D” + 2e = Dạ ! —0,003 | 
2H” +2e = Hạ ——j 0,000 | 
Ge” 4e =ÍGe (0/01 j 
Sn'* + 2e = Sn?” -0,154 
Cu”+e = Cu" _0,153 ỹ 
` Agla.ge Ag+CL .0,2224 - 
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Điện cực | Quá trình điện cực | £°(V) | 


Hg, Hg:SO.lSO? HgsSO¿+2e =Hg+ SO{T 0,615 


Hg›Cls+ 2e = Hạ + 2CI ' 0/244 


'Fe(CN)E : 
__ Fe(CN)s; +e= Fe(CN)g,. | 0,36 


ị 
| Fe(CN)s IPt | 


OH \(O›) Pt ._ O;+2H›:O+4c =4OH: 


| Cu lCu .. Cu +es=Cu | 0,52 

¡ TIŒs)Pt | b+2e=2T _0,536 

| Te”ITe | Te” + 4e =Te 0,56 
.MnOy.MnOŸ IPt  MnO;+e= MnO? 0564 ` 
_Rh”IRh Ô- RhŸ+2e = Rh 06 | 
-Fe"", Fe” IPt - Fe*+e=Fe” 0771| 
Hg? IHg _ Hg?+2e =2Hg 0,798 | 
AglAs _ Ag+e=Ag _ Ì0/799 ] 
.Hg”IHg ._ Hg”+2e = Hg L 0,854 | 
He”. HgIPt  Hg”+e = Hg' 091 
Pd” IPd Pd” +2e = Pd '0/897 ` 
PtBr›)IBr | Bra + 2e = Br” I,0ó6 ' 
PÙ IPt - PỨ +2e =Pt lu + 
MnO:. H.. Mn”,Pr_ ä MnO› + 2e +4H' = Mn”' + 2H:O | 236 | 
Cr:O}Ƒ. Hˆ. Cr`IPt Cr:Oÿ” + 14H" + 6e =2Cr”* + 7HaO "= 
"ăn TI” + 2e =TI | l4 ¡ 
Pt(C1:)ICI Cla + 2e = CT ' Ì 1.359 


P = = mm 
Điện cực Quá trình điện cực | e (V) 


| Pb, PbOs] H*, Pb?* PbO; + 2e +4H* = Pb”* + 2H;O NI 
Au”lAu AU”"+36== A4 | 1,50 
MnO¡,HIMnO:lPt | MnO++3e+4H' =MnO;+ 2H:O 1,51 

| Ce*, Ce*"IPi Ce'" + e = Ce*t 1,61 


Pb,PbO›,PbSO.ISO?” | PbO;+2e + SO?+4H*= Pb SO,+2HzO | 1,685 


| AulAu Au'+e=Au lạ? 


- PH)IH- H› 32 =ỦH- 


| PtŒ:) IF E: + 26-44 2Eˆ 


Các giá trị của thế điện cực tiêu chuẩn trong bảng 3.1 được sắp xếp . 
chiều tăng dần của thế điện cực tạo ra dãy điện hóa học bao gồm cả dãy điện hóa 
của kim loại (hoặc dãy hoạt động hóa học của các kim loại và dãy điện hóa của 
phi kim). 


3.5. Phân loại điện cực 


Một điện cực bất kì bao giờ cũng gồm có dạng khử và dạng oxi hóa của chất 
được dùng đẻ chế tạo điện cực. Bên cạnh dạng khử và dạng oxi hóa đôi khi còn có 
một số chất khác nhau tham gia vào quá trình điện cực. Ở nhiệt độ và áp suất đã 
cho, các đại lượng, ví dụ như thế điện cực tiêu chuẩn, hoạt áp, hoạt độ của những 
chát tham gia quá trình điện cực quy định siá trị của thế điện cực. 

Thé điện cực tiêu chuân là đại lượng có giá trị hoàn toàn xác định và là 
thuộc tính vốn có của từng điện cực trong dung môi nhất định. Hoạt độ và hoạt áp 
của những chất tham gia vào quá trình điện cực là những đại lượng có thê thay đôi 
tùy theo thănh phần cúa môi trường phản ứng và có quan hệ trực tiếp với bản chất 
cua quá trình điện cực. Dựa vào bản chất của quá trình điện cực người ta phân loại 
điện cực. 


5. ĐIỘ/ cục 1287 //Ô/ 


Có thẻ hình dung điện cực loại một nhờ sơ đồ sau: 
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a) Nếu điện cực là kim loại:  MIM” 
Quá trình điện cực: M”+ze=M 


Biêu thức biểu diễn thể điện cực: 


` RT 
Êz+nu  Ê0g>+pW K— na. z+ (2) 
trong đó aw = Ì. 
b) Nếu kí hiệu phi kim là Me thì sơ đồ điện cực: MelMe”~ 
Quá trình điện cực: Me + ze = Me”ˆ 
Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 
=. ái | 3.55 
vì Ý na Shunngg= .=. n4 «z- K33) 


trong đó awe = Ì. 

Từ phương trình (3.32) và (3.33) suy ra giá trị thế điện cực của thế điện cực 
loại một chi phụ thuộc vào hoạt độ một loại ion nhất định. lon trực tiếp quy định 
giá trị của thế điện cực là ion xác định thể. Trong điện cực kim loại, ion xác định 
thế là cation, trong điện cực phi kim. ion xác định thế là anion của phi kim đó. 

Kim loại Ag nhúng trong dung dịch AgNO;; kim loại Cu nhúng trong dung 
dịch CuSO; là những ví dụ điển hình cho điện cực loại một bằng kim loại. 

e Sơ đồ điện cực kim loại Ag: AglAg” 

Quá trình điện cực: Ag +e= Ag 

Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 


` .-. 
Ag /Ag Ag /Ag EF Ag 


Ø25C: ÁN 0, 799+0,059210a 


À .A . § 2 
e Sơ đô điện cực kim loại Cu: CulCu”” 
Z ` .^ 2) 
Quá trình điện cực: Cu” + 2e = Cu 
Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 


& RT, 
lờ £ =€ _ + ——ina 
Cu?”/Cu Cu”ˆ/Cu 2F cứ” 
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O25C: ES2+jc, = 0,337+0,0296.1g3 „2+ 


® Điện cực selen là ví dụ về điện cực loại một phí kim: 
Sơ đỏ điện cực: SelSe”~ 
Quá trình điện cực: Se + 2e = Se” 
Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 
RT 


=rcỒ° TC An, 
ÊSuge2— — Ê Su gg2n — 2E Xa 
9C: Evus¿2- =—0,92—0,02961g4, 2- 


Điện cực loại một bằng kim loại có ý nghĩa thực tiễn và đễ chế tạo so với 
điện cực loại một bằng phi kim. Muốn chế tạo điện cực loại một bằng phi kim 
phải đưa thêm kim loại trơ, ví dụ Pt, làm dây dẫn. 

Không thẻ chế tạo điện cực loại một bằng kim loại kiềm hoặc kim loại kiềm 
thỏ trong dung môi nước. Vấn đẻ này sẽ được đẻ cập đến khi khảo sát tính chất 
bên điện hóa học của nước. 


.*5.2. Đ/Ệy cục l4 147 

Khi ion xác định thế của điện cực tham gia phân ứng hóa học với những ion 
khác tạo ra hợp chất khó tan (muối, hiđroxit hoặc oxIt) điện cực loại một trở thành 
điện cực loại hai. 

Ví dụ, điện cực AglAg” (Ag nhúng trong dung dịch AgNO) là điện cực loại 
một. nếu cho thêm NaCl vào dung dịch AgNO; thì sẽ có phản ứng: 

Ag”+CI = AgCI 
Hoạt độ của ion Ag” và hoạt độ của ion CT liên hệ với nhau theo phương trình: 


ĐNG “GỊ Tạgc 


Ta¿c: là tích số của AgCI. Ở T = const, Ta¿c¡ là đại lượng không đổi. 
Như vậy vì sự có mặt của ion CÏ trong dung dịch AgNO: cho nên hoạt độ 
của ion Ag” bị không chế bởi phương trình: 


T1 
AgCl 

)...= 
Ag a 
ŒI- 
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và điện cực loại một AglAg* trở thành điện cực loại hai: 
Ag,AgCIICT 
Phương trình biểu diễn quá trình điện cực: 


AgCI +e ® Ag+CI” 


: : - : RT 
SIn, ° SA vs ễ đi ên cực £_ _ = e° + — lna trở thà 
Biêu thức biêu diễn thê điện cụ Ag”/Ag  Ag/AgE T Ag† ảnh 
biêu thức: 
» InT Si 
là _=£ _ +——n —= la. 
AgCVAg.CI Âg AC pBỤ ^C pm C 
- R B3. 
E ¬_-- === Irdx. 
OạC AgCVUAzg.CI AyCUAg.CI” F C] 
- RT 
Ở đây ề" =IẾ cụ 9= MT, với 
AgCVUAg.CI” Ag/As ƑF š 


Từ ví dụ trên suy ra: Điện cực loại hai là điện cực gồm kim loại được phủ 
một lớp hợp chất khó tan (hợp chất khó tan đó là muối, hiđroxit hoặc oxit kim 
loại) và được nhúng trong dung dịch chứa anion có mặt trong hợp chất khó tan. 
Có thẻ hình dung điện cực loại hai nhờ sơ đồ sau: 

M,MAIA” 
Phương trình biểu diễn quá trình xảy ra trên bè mặt điện cực: 
MA +ze =M+A” 


Phương trình biểu diễn thế điện cực tương ứng với quá trình xảy ra trên bề 
mặt điện cực: 


E = Ina_„ 


MA/M.AZ~ — PMA/M.AT- “"âR (3.34) 


Ơ đây thê điện cực tiêu chuân của điện cực loại hai liên hệ với tích sô TwA 
như sau: 


E` “.-.. (3.35) 
MA/M.A7” MP MU „Tp MA : 


Hoạt độ của anion có mặt trong hợp chất khó tan của kim loại được dùng 
làm điện cực quy định thê điện cực của điện cực loại hai. 


S] 


,Giá trị của thế điện cực loại hai dễ dàng hồi phục sau khi pin ngừng hoạt 
động và khá bên vững vì vậy điện cực loại hai thường được dùng làm điện cực 
chuẩn hoặc điện cực so sánh với những điện cực khác trong việc xác định thế điện 
cực của những điện cực khác. Những điện cực loại hai thường được dùng nhiều 
trong thực tiễn là: điện cực calomen, điện cực thủy ngân sunfat, điện cực bạc 


cÌorua, điện cực antimon oxit. 
3.5.2.1. Điện cực calomen 
Sơ đồ điện cực: Hg,Hg;C];l C 
Quá trình điện cực: Hga;C]; + 2e = 2Hg + 2C] 


Biểu thức biêu diễn thê điện cực của điện cực: 


5 RT 
E _“£ _—=—lna__ 
Hg;Cl;/Hg.CI Hg;C1;/Hg.CI F C 
trong đó: ` -¡ SE, +——ÌnT, 
= Hg;Cl;/Hg.CI Hạ `/Hg 2E Hg;C; 


0S ŸHy Cl/HECT = 0,2768—0,0592.1ga `. 


Trong thực tế điện cực calomen có giá thị thế điện cực thay đồi theo hoạt độ 
của ion CÍ' trong dung dịch KCI bão hòa, dung dịch KCI 1,0M hoặc dung dịch 
KCI 0,1M, mặt khác giá trị thế điện cực còn phụ thuộc vào nhiệt độ. Ba phương 
trình sau biểu diễn ba thế điện cực của ba điện cực calomen tương ứng với ba dung 
dịch KCI theo thang điện cực khí hiđro trong khoảng nhiệt độ từ 0°C đến 100°C: 

Điện cực calomen với dung dịch KCI 0,1M: 


tý sà _ LẺ “âï 3 
ÊI„ clJHgeF(0lM) =U255! S,/5.10 "-=25)-5.18 (-25) 


Điện cực calomen với dung dịch KCI 1,0M: 


= = - 
Êhy cl/Hg.CL(LoM) — 0.2801 2,75.10 (t—25) 


—2,5.105(t—25)”—4.10?—25 
Điện cực calomen với dung dịch KCI bão hòa: 


È. T đo „ 
Ÿn  Cl/HgCL@m — 0212 6,61.10 đ—25) 


17510 “%-=ð25)? -91f0 ”(t-25P 
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Dùng điện cực calomen đặc biệt là điện cực calomen với dung dịch KCI bão 
hòa rất thuận tiện ở chỗ thế khuếch tán xuất hiện ở biên giới giữa dung dịch cần 
nghiên cứu với dung dịch KCI trong điện cực không đáng kể, trong nhiều trường 
hợp có thẻ bỏ qua. Hình 3.7 trình bày sơ đồ điện cực calomen. Đẻ chế tạo điện 
cực calomen phải dùng các hóa chất tỉnh khiết, muối calomen rất khó tan trong 
dung dịch KCI bão hòa. Vì vậy, trước khi nạp dung dịch KCI bão hòa vào điện 
cực calomen cần phải khuấy dung dịch KCI với một lượng dư bột Hg;C]; trong 
khoảng thời gian dài. 


| 
Z4 


% 


1, 2. Lỗ xốp 

3. Hg;Clạ 

4. Thủy ngân 

5. Dây platin 

6. Dây dẫn điện 

7. Dung dịch KCI 

8. Lỗ nạp dung dịch KCI 


LÒ G2 j=~ ©I 


Hình 3.7. Sơ đỗ điện cực calomen 
3.5.2.2. Điện cực thuy ngân sunƒat 
Sơ đồ điện cực: Hg.Hg›SO.,l SO2- 
Quá trình điện cực: Hg›SO; + 2e = 2Hg + SO1_ 


Biêu thức biểu diễn thế điện cực của điện cực: 


° RT 
" TA ›-„ “——ÌnA, _›_ 
Hg;SOz/Hg.SO, Hg;SO,/HgSOC- 2E SO/¿ 
đó ‹ KT cà 
bã. š =£° ; +—_—ÌN 
Hg;SO./Hg.SOˆ Hg, /Hg 2E Hg;SO„ 
Ö 25°C: b _ =0,6156—0.0296.lga, _;_ 
Hg;SO,/Hg.SOˆ” so} 
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Điện cực thủy ngân sunfat khác với điện cực calomen ở chỗ lớp bột nhão 
calomen được thay bằng lớp bột nhão thủy ngân sunfat và điện cực được nhúng 
trong dung dịch axit sunfuric. 


3.5.2.3. Điện cực bạc clorua 
Sơ đỏ điện cực: Ag, AgCI ICI 


1. Dung dịch HCỚI 

2. Muối AgCI 

3. Dây bạc kim loại 

4. Dây dẫn điện 

5. Lỗ bổ sung dung dịch 
6. Lỗ xốp 


Hình 3.8. Sơ đồ điện cực bạc clorua 


Để có được lớp muối bạc clorua phủ lên dây dẫn bạc kim loại, người ta 
thường phủ bằng phương pháp điện phân với anôt là bạc kim loại, còn catôt là dây 
dẫn bạc hoặc platin, dung dịch chất điện li là HCI 0,IN trong khoảng thời gian 
15 phút, điện thể đặt vào là 2 V, với cường độ dòng điện khoảng 0,02 A. 

Đề giảm bớt thế khuếch tán người ta dùng điện cực thủy ngân sunfat và điện 
cực bạc clorua có hoạt độ của anion gần với hoạt độ của anion trong dung dịch 
cân nghiên cứu. Cũng giống như hệ số nhiệt độ của điện cực calomen, hệ số nhiệt 
độ của điện cực thủy ngân sunfat và của điện cực bạc clorua đều phụ thuộc vào 
thành phần của dung dịch. Tuy vậy, điện cực bạc clorua và điện cực thủy ngân 
sunfat thường được dùng với những dung dịch có nồng độ của anion khác nhau 
cho nên người ta không đưa ra những công thức biêu diễn thế điện cực của chúng 
phụ thuộc vào nhiệt độ. 
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ïói chung, công thức biểu diễn bước nhảy thế giữa điện cực và dung dịch 
đối với điện cực loại hai được coi như là hàm sô phụ thuộc vào hoạt độ của anion 
(công thức 3.34), anion này có thể cùng với cation kim loại tạo ra hợp chất khó tan: 


— c0 ho 58: `iP 
ÊMA/M.AT— — PMA/M.AF” zF Ina z- 
Mặt khác, cũng có thể biểu diễn bước nhảy thế giữa điện cực và dung dịch 
như hàm số phụ thuộc vào hoạt độ của cation kim loại: 
RT 


R RT 
=£ —g tựa +—— Mã, „. (3.36) 


Ệ z— m— — 
MA/M.A MAM.A zF 


Khi nào dùng phương trình (3.36) khi nào dùng phương trình (3.34), thuận 
tiện hay không thuận tiện tùy thuộc vào hoạt độ của các chất trong dung dịch cần 
nghiên cứu. Ví dụ có thể dùng điện cực AgCl làm điện cực chỉ thị trong việc 
chuân độ ion Cl” bằng dung dịch AgNO;, khi nồng độ ion Ag” nhỏ hơn nông độ 
ion CÏ” người ta dùng phương trình (3.34), khi nông độ ion Ag” lớn hơn nông độ 
ion CÏ' người ta dùng phương trình (3.36). 
3.5.2.4. Điện cực oxit kim loại 

Ví dụ ï: Điện cực thủy ngân oxIt: Hg, HgOIOH” 

Quá trình điện cực: HgO + 2e + HO =Hg + 2OH_” 

Biểu thức biểu diễn quá trình điện cực ở 25°C: 


Ê!.O/Hg.OH— — CHgO/HgOH- —0,0592 N 


Ví dụ 2: Điện cực antimon oXIt: Sb, SbzOz,lOH” 
Quá trình điện cực: SbzOz + 6e + 3H;O => 2Sb +6OH” 


Biểu thức biểu diễn quá trình điện cực ở 25°C: 


o 
_=£ _— 
Êsp..Oz/Sb.OH Sb;O+/Sb.OH 0,0592 ng 


Hai phương trình biểu diễn hai thế điện cực của hai điện cực oxit kim loại 
thu được từ phương trình chung biểu diễn thế điện cực trên cơ sở thừa nhận hoạt 
độ của kim loại, oxit kim loại và của nước là những đại lượng không đổi. Sự thừa 
nhận này trong thực tế không có ảnh hưởng gì đến độ chính xác của phương trình 
biểu diễn thế điện cực và thường được dùng rộng rãi trong những trường hợp 
nồng độ của dung dịch không lớn lăm. 
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Đổi với dung dịch nước ở nhiệt độ không đổi tích số ion của nước là đại 
lượng không đồi (Ku,o = A +‹8Q—), VÌ Vậy CÓ thể viết lại hai phương trình biêu 
diễn hai thế điện cực đang xét như sau: 


o 
Bomsol= = Êgomson- — 0.0592 IgKuu,o +0,05921g4,.. 


—0,0592 IgKụ, o +0,0592 lga... 


E =. 
Sb;Oz/§bOH—  “Sb;O;z/Sb.OH” 

hoặc: =E =ể” +0,0592pH 

la Ê 2O H*/Hg Ê vO,H! /Hg +0,05221ga,„ HgO,H”/Hg P 
tương ứng với quá trình điện cực: 

HgO + 2e + 2H” — H;O + Hg 

` l6) t1 
V = = 

š ÊSb ,Os.H*/Sb Ê Sb.Os.H/Sb +0,0532 l8A.+ Ê sp O.H/Sb +0,0322 pH 


tương ứng với quá trình điện cực: 
SbOka + 6e + 6H” = 3HO + 2Sb 

Người ta dùng điện cực oxit kim loại để làm điện cực so sánh trong dung 
dịch axit và trong dung dịch kiềm bởi vì ion quyết định giá trị của thế điện cực là 
ion H” hoặc ion OH”. Tuy vậy, chỉ nên dùng điện cực thủy ngân oxit trong dung 
dịch có pH > 7 vì thủy ngân oxit tan đáng kê trong dung dịch axit và không nên 
dùng điện cực antimon oxit làm điện cực so sánh vì thành phần của lớp antimon 
oxit trên bề mặt không ôn định. Điện cực antimon oxit được dùng làm điện cực 
chỉ thị để xác định gần đúng pH trong môi trường trung tính hoặc trong dung dịch 
axit vừa phải. 

9.5.9. Điện cực #Z/ 

Điện cực khí bất kì đều gồm một tắm Pt có diện tích khá lớn (được mạ thêm 
một lớp Pt dạng bột) hâp phụ chất khí được dùng làm điện cực và được nhúng 
trong dung dịch chứa ion của chất khí đó. 
3.5.3.1. Điện cực khí hiẩro 

Có thể hình dung điện cực khí hiđro nhờ sơ đề: 

Pt(H;) IH” 
Phương trình biểu diễn quá trình điện cực: 


2H"+ 2e = H; 
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Biều thức biểu diễn thể điện cực: 


Hoạt độ ion HỶ và áp suất của khí hiđro quy định giá trị thế điện cực của 


điện cực khí hiđro. 


Theo quy ước e” #0, vì vậy ở 25°C và pụ, =latm : 
Hạ s 


E 


H/H 


Hình 3.9 trình bày 
sơ đồ cầu tạo của điện 
cực khí hiđro. Mặc dù 
điện cực khí hiđro được 
dùng làm thang đo đề so 
sánh thế điện cực của các 
điện cực khác và thế điện 
cực của điện cực hiđro 
liên hệ trực tiếp với pH, 
nhưng người ta không 
dùng điện cực làm điện 
cực chi thị để xác định 
pH của môi trường bởi vì 
cầu tạo của điện cực khí 
hiđro không đơn giản và 
có một số khó khăn 
không thể tránh khỏi khi 
làm việc với điện cực Pt. 


3.9.3.2. Điện cực khí oxi 


=0,0592.lga,. = -0,0592pH 
h 


Dung dịch 
nghiên cứu 


Hình 3.9. Sơ đồ cấu tạo điện cực khí hiđro 


Người ta hình dung điện cực khí oxi theo sơ đỏ: Pt(O›)IOH” 


Phương trình biêu điễn quá trình điện cực: 


O; + 4e + 2H:O = 4OH_. 


Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 
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° 


RT, Đo, 


ÈQ,;oH- — ÊQ,/on- ME a4 
OH” 
Đại lượng c4 xuiệp bao gồm cả hoạt độ của HO. Ở 25°C giá trị của 
2 
v on- = 0401 V được tính theo các số liệu nhiệt động lực học, vì vậy ở 25C 


và Po, = latm biểu thức biểu diễn thế điện cực của điện cực khí oxi như sau: 


D O/OH- = 0,401—0,0592.1ga gữ> 


Trong thực tế người ta chưa chế tạo được điện cực khí oxi làm việc đúng 
như phương trình lí thuyết, bởi vì trong môi trường khí oxi nhất là trong môi 
trường âm ướt, hầu hết các kim loại đều bị oxi hóa, bên cạnh điện cực khí oxi còn 
có thêm điện cực loại hai (điện cực kim loại oxit). Ngay cả trên bề mặt Pt cũng có 
màng oxit và vì vậy thế của điện cực đo được không tuân theo đúng phương trình 
biểu diễn quá trình điện cực của điện cực khí oxi. Theo Berl (1943), ngay cả 
trường hợp không có màng oxi thì vẫn có một phần khí oxi tham gia vào quá trình: 

O; +2e+ HO = HO; +OH. 


và biều thức biểu diễn thế điện cực tương ứng sẽ là: 


E Km. xi In =. = 
O¿HOg.OHT “O⁄HOOH” 2E  a N 
HO; `” OH~ 
J 25°C, c° __ _ =-0,076V, nghĩa là e° ; Ố lẽ vì 
ƠØ 25%C ŠO_ H10 OH 0,076V, nghĩa là ÊO_ mOS OE-  E NH- , CÓ lẽ vì 
vậy mà giá trị của EQ x3 thu được bằng thực nghiệm không trùng với giá trị của 
kì 
E AI" được tính theo những dữ liệu của nhiệt động lực học. 


3.5.3.3. Điện cực khí clo 

Chế tạo điện cực khí clo theo sơ đỗ Pt(Cl›)ICI trong thực tế cũng là một 
việc không dễ dàng, trong khi đó phương trình lí thuyết biểu diễn quá trình điện 
cực lại cũng rất đơn giản: Cla + 2e = 2C]I” 


Biểu thức biêu diễn thể điện cực là: 


E =E. + ciei In“ ch 
C/CÍ “C/CT-. 2E a2 
Bị 
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Khó chế tạo điện cực khí clo vì trong dung môi nước khí clo cùng với ion 
CIO' và ion CIO; còn tham gia những quá trình điện cực khác. Mặt khác, thế 


điện cực tiêu chuẩn của điện cực khí clo đc kể 1,358 V) cao hơn thế điện cực 


& 
tiêu chuẩn của điện cực khí oxi và của phần lớn các điện cực kim loại, vì vậy rất 
khó chọn kim loại trơ không tác dụng vơi khí clo. Chính vì những lí do này mà 
những giá trị của thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực khí clo thu được bằng thực 
nghiệm cũng không phù hợp với những số liệu được tính theo các dữ kiện nhiệt 
động lực học. Mặc dù vậy. bằng những biện pháp nhất định nhiều tác giả cũng đã 
thu được giá trị thể điện cực của điện cực khí clo trùng với giá trị tính theo lí thuyết. 


1.544 Điện cực “ẩn #ấng 
Điện cực hồn hồng là một nửa pin gỏm hồn hồng của kim loại tiếp xúc với 
dung dịch chứa Ion của kim loại đó: 
Hg(M,)M” 
Quá trình điện cực xảy ra theo phương trình: 
mM”” + mze + Hg = Hg(Mạ) 


Thủy ngân đóng vai trò môi trường trơ, ion xác định thê là ion M””. Thể 
điện cực của điện cực hồn hồng tuân theo phương trình sau: 


m 
: B. 202 
E = =£ - +——Ìn——— (3.37) 
M”/ZmHgtM_› M /HzMm) mzF a 
, Hg(Mm ) 


Thể điện cực của điện cực hồn hồng không những phụ thuộc vào hoạt độ 
của lon MỸ” trong dung dịch mà còn phụ thuộc vào hoạt độ của kim loại trong hỗn 
hồng. Nếu kim loại trong hồn hồng ơ dạng nguyên tử (m = I) thì phương trình 
(3.37) trở thành: 


5 `” Ầ ễ) 38) 
=e€ = ho A_” 
Ê T2“ /HgiXD M”HgM) 7Ƒ ñ HgtM) | 


Nếu thủy ngân tác dụng với kim loại tạo ra hợp chất giữa kim loại M,Hgy 
tan trong thủy ngân thì phương trình biẻu diễn quá trình điện cực có dạng như sau: 
xM” +zxe + yHg = Hg(M,Hg,) 


và biêu thức biểu diễn thể điẹn cực sẽ là: 
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bŠ 
MT, #¿ 


0 
=ữ +—n (3.39) 
M °/Hg(MụHg, ) M”'°/Hg(M„ạHgy) XE 


D 
ÂHg(MmHgy,) 

Điện cực hỗn hồng được dùng rộng rãi trong kĩ thuật và trong phòng thí 
nghiệm. Ví dụ điện cực hỗn hống cadimi Hg(Cd[12%])ICd”” được dùng đề chế tạo 
pin chuẩn Weston có sức điện động không thay đối theo thời gian. Trong công 
nghiệp hỗn hồng kim loại kiểm là sản phẩm trung gian trong sản xuất clo và kiểm. 
15.5. Điệ? cực 2v ó2 - Ä#ử 

Về nguyên tắc, mọi điện cực đều là điện cực oxi hóa - khử bởi vì một điện 
cực bất kì đều được hình thành từ một cặp oxi hóa - khử. Tuy vậy, tên gọi điện 
cực oxi hóa - khử được dùng ở đây có tính chất quy ước: Điện cực oxi hóa - khử 
là điện cực trong đó dạng khư và dạng oxi hóa cua cặp oxi hóa - khứ không phải 
là chất khí, không phải là kim loại mà đều là ion trong dung dịch hoặc đêu là 
phân từ các chất rắn. Cũng như điện cực khí trong điện cực oxi hóa - khử có thêm 
km loại trơ, thường là PL, làm nhiệm vụ trao đổi electron và dẫn điện. 

Người ta thường phân biệt điện cực oxi hóa - khử đơn giản với điện cực oxi 
hóa - khử phức tạp. 
3.5.5.1. Điện cực oxi hóa - khư đơn gian 

Điện cực oxi hóa - khử đơn giản là điện cực trong đó dạng oxi hóa và dạng 
khử của điện cực chỉ khác nhau mức oxi hóa, không khác nhau thành phần hóa 
học. Ví dụ: 

PtIFe””, Fe”” 
PHTI”, TỪ 


P MnO;, MnO2~ 
PtlFe(CN)¿ ,Fe(CN)£” 

Nếu kí hiệu hoạt độ của dạng oxi hóa là ao„ và hoạt độ của dạng khử là a, 
thì biếu thức biểu diễn thế điện cực của điện cực oxi hóa - khử đơn giản tương 
ứng với quá trình điện cực: 

OX + Zze = kh 


T a 
h4 Ũ xẽ: ằOX 
có dạng: Đen, “ Đhgjch TƯ In = (3.40) 
kh 


Phương trình (3.40) cho thấy giá trị thê điện cực của điện cực oxi hóa - khử 
đơn giản phụ thuộc vào hoạt độ của ion dạng khử và của ion dạng oxi hóa, nghĩa 
là ion dạng khử và ion dạng oxi hóa đều là những ion xác định thê trong điện cực 
oxi hóa - khử đơn giản. 

Nếu nguyên tổ hóa học có nhiều số oxi hóa khác nhau thì đối với nguyên tố 
hóa học đó có thể có một số cặp oxi hóa - khử khác nhau tương ứng với những số 

` , La + Lá ˆ se ˆ = , ` 2 ` 
oxi hóa khác nhau. Ví dụ Fe có thể ở ba số oxi hóa khác nhau là Fe, Fe”" và Fe", 
như vậy có thê có ba cặp oxi hóa - khử như sau: 
+ 2+ ` Ä 2 
Fe *IFe; Feˆ"IFe và Fe *IFeˆ* 

Theo quy tắc Luter, người ta tính được thế điện cực của một trong ba cặp 
oxi hóa - khử trên cơ sở đã biết được thể điện cực của hai cặp oxi hóa - khử còn 
lại theo sơ đồ của chu trình: 


M ... M?* 
— m —(n—-m)e 
M“t 
Từ chu trình suy ra: 
nen = mẹ ta +(n— m)£tn+ 


Ví dụ: lon Fe”” không thẻ tổn tại trong môi trường axit với sự có mặt của 
km loại Fe vì vậy không thể xác định trực tiếp thể điện cực của điện cực FelFe”! 
bằng thực nghiệm; tuy vậy có thẻ tính được thế điện cực của điện cực FelFe”* 
bằng những giá trỊ thế điện cực của điện cực FelFe”! và thế điện cực của điện cực 
PUFe”, Fe” trực tiếp đo được bằng thực nghiệm: 


o ° 
g8. S 2E 2-gge ÐEp s2: - —2.0/44+0,771 ~¿0i088-0 
Fe /Fe 3 3 


3.5.5.1. Điện cực oxi hóa - khư phức tạp 


Điện cực oxi hóa - khử phức tạp là điện cực trong đó dạng oxi hóa và dạng 
khử của điện cực không những khác nhau vẻ số oxi hóa mà còn khác nhau về 
thành phần hóa học, ion H” và phân tử H;O thường tham gia vào quá trình điện 
cực. Ví dụ: điện cực PU MnO;, H”, Mn”” làm việc theo phương trình: 


MnO; + 5e + 8H = Mn”*+ 4H;O 
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Biểu thức biêu diễn thế điện cực của điện cực làm việc theo phương trình 
như sau: 
Rf.- ^muoz BH 


8 - =£°9 +——ln————— 
MnO¿.H*/Mn?*° ` “MnOjH'/Mn” SE a ,..aŸ 
An 


Ma2* ^HạO 
hoặc 
RT Â MnO 8R 
o9 Vina 
E _ : =e£ In + ——lna + 
MnO1.H /Mn?† MnO1.H*/Mn”* ẹ SF a ai , 
Mnf†` HạO 


Như vậy, không những hoạt độ của ion dạng khử, hoạt độ của Ion dạng oxi 
hóa mà pH của môi trường cũng quy định giá trị thế điện cực của điện cực oxi hóa 
- khử phức tạp. 

Có thể nêu thêm điện cực quinon - hiđroquinon: 

PtliC¿HOa, H, C;H.(OH)› 

Quá trình điện cực: 

C¿H;O› +2e+ 2H" = C;H,(OH)› 


Biểu thức biểu diễn thế điện cực: 


2 
:. NET: Mộ 
E =3 TS In——H— 
n.H”/hqn n.H”/hqn 
q q q q 2F âhon 
RT, a RT 
hoặc E..... *Œ.....#®--MW-=S.#-—=lnä. 
qn.H”/hqn qn.H” /hqn 2F ân H 
qn 


Ở đây: aan là hoạt độ của quinon còn anan là hoạt độ của hiđroquinon. 

Việc nghiên cứu thế điện cực của điện cực phức tạp phụ thuộc vào pH của 
môi trường cho phép chúng ta hiểu được bản chất của quá trình xảy ra ở điện cực, 
trên cơ sở này người ta dùng điện cực oxi hóa - khử phức tạp làm điện cực chỉ thị 
trong việc xác định pH của môi trường trong dung dịch cần nghiên cứu. Thông 
thường người ta dùng điện cực quinon - hiđroquinon với lượng của quinon và của 
hiđroquinon tương đương nhau. 


9.5.6. D/ệ2 cục (20V 0 


Hình 3.10 trình bày sơ đồ cầu tạo của điện cực thủy tỉnh và hệ điện hóa có 
một điện cực là điện cực thủy tỉnh. 


k2 


Điện cực thủy tỉnh gồm một điện cực 
hình cầu được làm bằng màng mỏng so sánh 
thủy tỉnh. Phía trong hình cầu là 
dung dịch điện li có nồng độ chuẩn 
(thường là dung dịch HCI có pH 
không đôi (hoạt độ An không đôi) 


AgGl 
và một điện cực loại hai (ở đây là ˆ màng 
= N... : thuy tỉnh 
điện cực Ag. AgCIICI ), bề mặt phía Kinh 
ài hình cầu tiếp xúc với dung #ungdkch | _ : 
Loa ' ` . P : = nghiên cứu ` X / 
dịch cân nghiên cứu (dung dịch cần 
nghiên cứu có hoạt độ a, . ) Hình 3.10. Sơ đồ cấu tạo điện cực thùy tinh 


mg” 
Khi bê mặt màng thủy tính tiềp xúc với dung dịch cân nghiên cứu, sự trao 
đổi ion xảy ra ở bề mặt màng thủy tỉnh tiếp xúc với bề mặt của dung dịch. lon HỶ 


trong dung dịch chiếm vị trí của ion kim loại kiềm M;¿„ trên bề mặt màng thủy 
tỉnh trở thành ion H7; trên bề mặt thủy tỉnh, đồng thời ion kim loại kiểm MỸ rời 
bề mặt màng thủy tỉnh đi vào dung dịch. Có thẻ hình dung những điều vừa trình 
bày băng sơ đô sau: 
+ ~ xe, - + 
H+ Min — Hunn + M 


Khi màng thủy tỉnh cân băng với dung dịch cân nghiên cứu, thê điện hóa 


học đu. của ion hiđro trên bề mặt màng thủy tỉnh bằng thế điện hóa học 


s 


+ - ° . . ˆ x^ . * 
u.,. của Ion hiđro trong dung dịch cân nghiên cứu: h.  =kÐl,.. 
H Hình H 
* 
Thay H,;- = = k RTina, . kủ FởỞ, tình 
*>t.tình #1: sịnh 1t tình : 


` . z * ° z .A , . .-^ , ˆ 4 số 
vào biều thức hH.  = H,- chúng ta được biều thức biều diễn bước nhảy thề giữa 


tÍt tinh 
bề mặt thủy tính và dung dịch cần nghiên cứu: 
RT a_... 
- "_.. H 
tu, — 0à nà, 2 tmig = Ổ nhnh L5 In . (3.42) 
Hình 


và biêu thức biểu diễn thê điện cực của điện cực thủy tỉnh: 
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li. (8.‹ 
€ttng = Etun ÐT—Ín—S (3.43) 
a ° s 
Hrtình 
Cần lưu ý electron không tham gia vào sơ đồ biểu diễn quá trình điện cực 
của điện cực thủy tỉnh. 


Đặc trưng cho trạng thái cân bằng của quá trình trao đổi ion là hằng số trao 


§§y : E rpdtiê nệ ÁW ` xét DU hx 
đôi Kuaäi của quá trình: H + M?un, = H7, + MỸ: 


q +4 + 
"tinh 
K dõi _“ "an KÔHỦ 


+ .Ä -~ 
Hinh M 
ng là hoạt độ của ion hiđro trong dung dịch. 


_ là hoạt độ của ion kim loại trong dung dịch. 


f`v 


8iớ là hoạt độ của ion hiđro trên bề mặt màng thủy tinh. 
tinh 
a..._. là hoạt độ của ion kim loại trên bề mặt màng thủy tinh. 


*“**t tỉnh 
Tất cả các giá trị của các hoạt độ đều ở trạng thái cân bằng. 
Đại lượng Kya¿¡ phụ thuộc vào bản chất của từng loại thủy tính cụ thể và 
vào nhiệt độ. Thực nghiệm cho biết đối với thủy tỉnh thường và ở nhiệt độ từ 20 
đến 259C, giá trị của Ku ái năm trong khoảng từ 10'° đến 101, 
Vì số vị trí a của ion kim loại trên bẻ mặt màng thủy tỉnh được chế tạo từ 


+ 


một loại thủy tỉnh nhất định dành cho ion Mù V TENnh 


không đôi: 


là đại lượng 


A.. ` c.= 3.45 
tÍ tình Mt tinh ( ) 
cho nền sau khi thay a _ ` =a— đu vào (3.44) có thẻ SUY ra: 
***t tình *t tình 
xã = q - + K trớồi l8 (3 46) 
_t a 
Hi tịnh 


Thay (3.46) vào (3.43) chúng ta được phương trình biểu diễn thế điện cực 
của điện cực thủy tỉnh được chề tạo từ một loại thúy tỉnh nhất định: 
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RT RT 
Êt tình = EC cnh XZ xa + KE In(a + K đổi Miu ) 


¿ RT 
hoặc Êtuình “ Êttinh Xí SH HỆ 1. (3.47) 


‹ RT ` 
ˆ + - ˆ - ` ` ˆ " 
Ở đây Erunn = Ettnh _“.a đặc trưng cho bề mặt của màng mỏng thủy 


tỉnh được chế tạo từ một loại thủy tỉnh nhất định. 

Phương trình (3.47) cho thây hoạt độ a te của ton hiđro và hoạt độ a _ của 
ion kim loại trong dung dịch cần nghiên cứu quy định giá trị thế điện cực của điện 
cực thủy tỉnh. 


Khi a,- > Ky„s.a ,. phương trình (3.48) trở thành: 


# RT RT 
Êttình — Êttinh Tớ ỚN" Êttinh ... Thông i00) (3.48) 


Như vậy, khi 8+ >> Kgaä¡-3 có thẻ dùng điện cực thủy tinh làm điện 


Mˆ 
cực chi thị xác định pH của môi trường. 
Khi a _ << Kuas¡.a,,. phương trình (3.47) trở thành: 


.« 


Êttình — Ếtrinh ư S _ (3.49) 


kẻ *.k& * RT 


t.tinh 


nghĩa là trong môi trường a,„ << Kyssi-3w- thể điện cực của điện cực thủy tỉnh 


phụ thuộc vào hoạt độ của ion kim loại kiểm tương ứng, lúc này có thê dùng điện 
cực thủy tỉnh làm điện cực chỉ thị đẻ xác định hoạt độ của ion kim loại kiểm. 


Nếu dung dịch kiềm là nguồn cung cấp cation MỸ duy nhất thì: 


2w- —3*om: 
Vì "` _ Ku,o cho nên đối với dung dịch kiềm phương trình (3.49) 
trở thành: 
s. RTI .* RT, Ko 
Ếttnh — Ếttinh là Xou. = Ếtrinh F ` 
lỡ 


bêi 


x* RT .“ RT 
hoặc Êtuinh = Êttinh ~~g tu, = Etrinh 2,403- —pl (3.50) 


Ở đây: trạm = Euuinh +-TmKu,o f 


Từ phương trình (3.48) và phương trình (3.50) suy ra thế điện cực của điện 
cực thủy tỉnh trong môi trường kiềm cũng như trong môi trưởng axit đều phụ 
thuộc tuyến tính vào pH của môi trường. Điện cực thủy tính có thế điện cực tiêu 
chuẩn e„„ạ và thế điện cực tiêu chuẩn e,„ạ„ riêng cho từng miền của dung dịch, 
độ dốc của đường thẳng e - pH trong miễn axit và trong miền kiểm có giá trị tuyệt 
đối như nhau nhưng khác dấu. 

Sự thay đổi dấu của độ dốc đường thẳng e - pH được thể hiện trên đường 
cong có điểm cực đại (hình 3.11). Vị trí của điểm cực đại phụ thuộc vào tính chất 
của thủy tính được chọn dùng làm màng thủy tinh và được thể hiện ở hăng số trao 
đôi K dải. 


| | l | | 
-? 0 2 4 6 8 10 12 14 16pH 


Hình 3.11. Thế điện cực của điện cực thủy tinh phụ thuộc vào pH của dung dịch 

Đề đo giá trị thế điện cực của điện cực thủy tỉnh người ta chế tạo thủy tỉnh 
thành màng thủy tinh mỏng hình cầu như đã trình bày ở hình 3.9. Sự trao đồi ion 
H” giữa bề mặt của màng thủy tỉnh với hai dung dịch hai phía quy định hai bước 
nhảy thế ở hai phía của màng thủy tỉnh, tuy vậy bước nhảy thế giữa bề mặt bên 
trong của màng thủy tỉnh với dung dịch là đại lượng không đổi bởi vì dung dịch 
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bên trong có pH không đổi, còn bước nhảy thế giữa b mặt bên ngoài của màng 
thủy tỉnh tiếp xúc với dung dịch nghiên cứu thay đôi theo pH của dung dịch 
nghiên cứu. Như vậy, thực chất thể điện cực của điện cực thủy tỉnh là hiệu số hai 
bước nhảy thế ở hai bề mặt của hai màng thủy tỉnh tiếp xúc với hai dung dịch có 
pH khác nhau. Nếu hai bề mặt của màng thủy tỉnh như nhau một cách lí tưởng thì 
khi pH của hai dung dịch như nhau, hiệu số hai bước nhảy thế phải bằng 0. Trong 
thực tế điều này không xảy ra vì hai bước nhảy thể ở hai bỀ mặt của màng thủy 
tỉnh bao giờ cũng khác nhau một đại lượng do cấu tạo của bề mặt thủy tỉnh hai 
bên không như nhau, đại lượng này được gọi là thể bất đối xứng của điện cực 
thủy tỉnh và được gộp chung với thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực thủy tinh. 


36. Phân loại pin 
Ghép hai điện cực bất kì với nhau sẽ được một pin. 
Dựa vào cơ chế hoạt động cua pin người ta phân biệt ba loại pin: Pin vật lí, 
pin nông độ và pin hóa học. 
1á 7X vật Z 
3.6.I.I. Pm trọng lực 


Pm trọng lực gồm hai điện cực được chế tạo từ một kim loại ở trạng thái lỏng 
nhưng có độ cao khác nhau cùng tiếp xúc với dung dịch chứa ion kim loại đó. 


Ví dụ: Pin gồm hai điện cực băng Hg. Điện cực Hg bên trái có độ cao hị và 
điện cực bên phải có độ cao ha (h; > h›). Hai điện cực cùng tiếp xúc với dung dịch 
muỗi Hg›A. 

Sơ đồ pin: Hg(h¡)IHg:AlHg(h;) 

Điện cực Hg(h¡) có năng lượng tự do lớn hơn so với điện cực Hg(h›). 

Để giảm chiều cao Hg ở điện cực h bị oxi hóa thành ion Hg?”: 

2Hg(h¡) — Hg7ˆ +2e 

Đẻ tăng chiều cao Hg ở điện cực ha, ion Hg?ˆ trong dung dịch muối HgzA 
bị khử thành Hg: 

Hg7” + 2e — 2Hg(ha) 


Pin trọng lực Hg(h¡)lHg:AfHg(h:) hoạt động nhờ sự chuyên Hg từ điện cực 
có chiều cao lớn hơn sang điện cực có chiều cao nhỏ hơn: 


Đ 


Hg(h,) — Hg(h›) 

Pin hoạt động cho đến khi chiều cao của hai điện cực bằng nhau. Cơ năng 
của hệ chuyển thành điện năng nhờ phản ứng điện hóa. Sức điện động của pin 
trọng lực phụ thuộc vào số Ah. Sức điện động của pin trọng lực rất nhỏ. Một số 
giá trị của sức điện động của pin Hg(h;)IHg;AlHg(h;) được tính theo lí thuyết và 
thực nghiệm như sau: 


Ah (cm) 32 46 __ 113 
Eụ muyếc. 1Ú” V T2 9,3 22,9 
Ethực nghiệm. LÔ V 1, 105 — 21,0 


Mặc dù pin trọng lực không có ý nghĩa thực tiễn nhưng những giá trị của 
sức điện động E tính theo lí thuyết và thực nghiệm khá phù hợp với nhau chứng tỏ 
cơ sở lí thuyết của pin trọng lực đúng. 
3.6.1.2. Pin thù hình 

Pin thù hình có hai điện cực được chế tạo từ một kim loại M nhưng ở hai 
đạng thù hình Mạ và Mạ khác nhau. Hai điện cực cùng tiếp xúc với dung dịch 
MA. Sơ đồ pin thù hình được biểu diễn như sau: 

MpglMAIMẠ„ 

Giả thiết ở nhiệt độ đang xét dạng thù hình Mẹ là dạng hình thù không bên. 
Kim loại M ở dạng thù hình Mạ không bền có năng lượng tự do lớn hơn so với 
năng lượng tự do của kim loại M ở dạng thù hình Mạ bền. Dạng thù hình Mạ 
chuyền sang dạng thù hình Mạ gây ra đòng điện nhờ các quá trình điện cực sau: 

ở điện cực Mạ: Mạ M”” +ze 
ở điện cực Mạ: M”” + ze — Mạ 
Phản ứng xảy ra trong pin khi hoạt động: 
Mạ = Mạ 

Từ hiệu ứng năng lượng của quá trình chuyền hóa thù hình có thể tính được 
sức điện động của pin thù hình và ngược lại, nêu đo được sức điện động của pin 
thù hình có thê tìm được hiệu ứng năng lượng của quá trình chuyền hóa thù hình. 

Trong những điều kiện nhất định có thể dùng pin thù hình đề xác định nhiệt 
độ chuyền hóa thù hình. Nều nâng nhiệt độ của pin tới nhiệt độ tại đó dạng thù 
hình Mạ và dạng thù hình Mạ chuyên hóa lẫn nhau và cân bằng với nhau thì sức 
điện động của pin băng không. 
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Sức điện động của pin gồm hai điện cực kim loại cùng một dạng thù hình 
cũng có thể xuất hiện vì hai điện cực không như nhau do kích thước không như 
nhau, hạt tỉnh thể không như nhau, gia công cơ khí khác nhau ... 


Sức điện động của pin phù hình tuy nhỏ nhưng rất quan trọng, khi nghiên 
cứu vấn đề ăn mòn kim loại cần phải chú ý đến pin thù hình. 


96.2 Đ nâxg độ 


Pin nông độ có hai điện cực giỏng nhau về thành phân hóa học, trạng thái 
vật lí và quá trình điện cực nhưng khác nhau về thành phân khôi lượng. 


‡ 


3.6.2.1. Pin nông độ loại một 
Hai điện cực của pin khác nhau về thành phân khối lượng của pha kim loại. 
Ví dụ ï: Pin gồm hai điện cực hỗn hỗng với thành phần khác nhau: 
Hz(K)IKCHHg(K) 
đị aa 
Giả thiết ai > a›. Pin hoạt động nhờ quá trình giảm a¡ đồng thời tăng aa. 
Đẻ giảm a¡ ở điện cực bên trái có quá trình: 
K(ai) —¬K +e 
Đề tăng a› ở điện cực bên phai có quá trình: 
K"+e>Kta›) 
K di chuyền từ điện cực bên trái sang điện cực bên phải nhờ quá trình phản 
Ứng Xây ra trong DIn: 
K(ai) —> K(as) 


Thê điện cực của điện cực bên trái: 


KT. 8.‹ 
c.. _ =ẹ° +—In-K— 
K /HgtKhai) K/HgKjap  E LÝ 
Thẻ điện cực của điện cực bên phải: 
RT. Aa,, 
: = +——ln—Ê 
K /HgIKHA2) — K*mgfKeayi  F a; 


Điện cực bên trái là điện cực âm, vì vậy sức điện động của pin: 
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RT, ay 


E v' —E = n 
K”HgK)@;) KỲ/HgKW{A) EF  a, 


(3.51) 


Pin hoạt động cho đến khi hoạt độ của K trong hai hỗn hống được dùng làm 
hai điện cực bằng nhau. 

Ví dụ 2: Pin gồm hai điện cực khí hiđro với áp suất khí hiđro p¡ và p; khác 
nhau cùng tiếp xúc với một dung dịch HCI (hình 3.12). 


Hình 3.12. Sơ đồ pin hai điện cực khí hiđro có áp suất khác nhau 


Sơ đồ pin: Pt(H;,p¡) ! HCI | Pt(Hạ, pạ) 
Giả thiết Pi > pz. Pin sinh ra dòng điện nhờ giảm áp suất p¡ ở điện cực bên 
trái và tăng áp suât pa ở điện cực bên phải. 
Quá trình điện cực ở điện cực bên trái: 
H¿(p¡) — 2H” + 2e 
Thế điện cực của điện cực bên trái: 


2 
RT #, 


£ =——ln 
H”/H;(p\) 2F Dị 


Quá trình điện cực ở điện cực bên phải: 
2H"+2e — H;(p›) 


Thể điện cực của điện cực bên phải: 


KT 5Š» 
E.. =——Ìn——— 
H/Hạ0) — 2ƑF D› 


Điện cực bên trái là điện cực dương. Sức điện động của pin: 


E= Ê Hy (py— PH?/Hy@U) h ¬ N8) 


Ví dụ 3: Pin gồm hai điện cực khí clo với áp suất clo Di Và p› khác nhau 
cùng tiếp xúc với dung dịch HCI. 
Sơ đỏ pin: Pt(Cl›.p¡) | HCI  Pt(Cl›.p2) 
Giả thiết pị > pa. Pin sinh ra dòng điện nhờ giảm áp suất p ở điện cự bên 
trái và tăng áp suất pa ở điện cực bên phải. 
Quá trình điện cực ở điện cực bên trái: 
Cl:(p¡) + 2e — 2CI” 


Thê điện cực của điện cực bên trái: 


RT, Đụ 
£ _.=i€” +—Ìn—— 
cïT 
Quá trình điện cực ở điện cực bên phải: 
2CT — Cla(pm) + 2e 
Thẻ điện cực của điện cực bên phải: 
RT 
£ _=_" ÿ° "HP. 
C1; (p; VCI dạcC 2F a7 
CỊ 


Điện cực bên trái lä điện cực dương. Sức điện động của pin: 
RT, Pị 


E= £ -'*“£ _=—ln 
Cạ (P\ ⁄CI Cl; (pạ )⁄CI 2F D› 


(3.54) 


3.6.2.2. Pín nông độ loại hai 
Hai điện cực của pin có hai pha lỏng khác nhau về thành phần khối lượng. 


Tùy theo ion xác định thê là cation hay anion người ta phân biệt pin nồng độ 
loại hai cation và pin nông độ loại hai anion. 


I0I 


a) Pin nồng độ loại hai cation 

Sơ đồ pin: Hg(K)IKCI(a¡): KCl(a;)IHg(K) 

Đường vạch không liền nét là kí hiệu pin có sự đi chuyển ion từ dung dịch 
này sang dung dịch kia, thế khuếch tán Ep giữa hai pha lỏng chưa bị loại bỏ, a¡ và 
a; là hoạt độ của KCI trong hai pha lỏng chứa hai điện cực hỗn hỗng Hg(K), hai 
điện cực hỗn hống giống nhau hoàn toàn. 

Giả thiết a, > a;. Khi đóng mạch, pin sinh ra dòng điện bằng cách giảm ai 
đồng thời tăng a› nhờ hai quá trình điện cực ở hai điện cực và sự khuêch tán chât 
điện l¡ từ dung dịch này sang dung dịch kia. 

Ở điện cực bên trái (catôt) ion K” có khuynh hướng đến điện cực nhận 
electron thành kim loại K với sự có mặt của Hg tạo ra hỗn hồng: 

KỶ +e+Hg — Hg(K) 

Bè mặt điện cực bên trái dư điện tích dương. 

Ở điện cực bên phải (anôt) kim loại K trong hỗn hống có khuynh hướng 
chuyên thành ion K” đi vào dung dịch và đề electron lại trên bề mặt điện cực: 

Hg(K) > K” +e+ Hg 

Bê mặt điện cực bên phải dư điện tích âm. 

Nếu đóng mạch thì electron sẽ di chuyên theo dây dẫn ở mạch ngoài tạo ra 
dòng điện từ điện cực bên trái sang điện cực bên phải. Nếu điện lượng do pin sinh 
ra bằng IF thì kết quả của quá trình điện cực dẫn đến nồng độ K” trong catolit 
(dung dịch xung quanh điện cực bên trái) giảm I đương lượng đồng thời nồng độ 
ion K” trong anolit (dung dịch xung quanh điện cực bên phải) tăng l đương lượng. 

Electron dẫn điện ở mạch ngoài, còn ion K” và ion CI dẫn điện ở mạch 
trong. Đề vận chuyển IF điện lượng ở mạch trong cần t, đương lượng ion K” vàt_ 
đương lượng ion CTI”. Vì vận chuyển IF điện lượng ở mạch trong mà t„ đương 
lượng ion K" di chuyển từ anolit LƯNG catolit và L đương lượng ion CTI” đi chuyên 
từ catolit sang anolit. 

Kết quả của quá trình catôt cùng với quá trình anôt và sự di chuyên K” từ 
anolit sang catolit đông thời di chuyển CT” từ catolit sang anolit kèm theo sự vận 
chuyển IE điện lượng trong mạch pin là: ở vùng catolit giảm t_ đương lượng KCI 
còn ở vùng anolit tăng L đương lượng KC]: 

t KCl(ai) —> t_KCl(a;) 
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Độ giảm thế đẳng áp (công có ích) của phản ứng bằng: 
FE=~AG =—t_ [( p§c + RTIna; }—(Hc + RTIna, } | (3.54) 


Ở đây: E là sức điện động của pin đang xét. 


Suy ra biểu thức biểu diễn sức điện động của pin nông độ loại hai cation: 


E=t —In— (3.55) 


› _ „8 n 
Thay ai =3;gctu)› 32 =A+kcioi Khi đó: 


RT ai 
E=2L —n- (3.56) 
â~KCIQ@) 
5V. ƯÊV-U‡V ÿ~U 
Vì XP cac} 
U+V U+V U+V 


cho nên có thẻ viết lại (3.56): 


— RT, 4:gcuu V-URT, 4:kel› 
=——Ìn——— + ——Ìn————— 
F U+V F 


E (3.57) 


Â+KCIO› 3+KCI@) 
Nếu dùng cầu muối loại bỏ thể khuếch tán giữa hai dung dịch thì sơ đồ pin 
có dạng như sau: 
Hg(K) I KCl(a¡) II KCl(a›) ! Hg(K) 


Sức điện động của pin nông độ không có thê khuêch tán: 


* RT ä cá RT a 
E =^ ca. ` HỆ 1u, SKGU) (3.58) 
F Â~(ay F a,kcua 
Phương trình (3.37) và phương trình (3.38) khác nhau đại lượng: 
V—URT, a. 
^} In “#KCkD (3.59) 


D —= 
U+VF_ ao 


Eo là thế khuếch tán. 


Phương trình (3.59) là phương trình cơ sở lí thuyết cho việc dùng những 
chất điện lí có u = v đề làm câu muôi loại bỏ thế khuếch tán trong những mạch pin 
có sự di chuyền ion khi pin hoạt động. 
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b) Pin nồng độ loại hai anion 

Ví dụ: Pin gồm hai điện cực bạc clorua tiếp xúc với hai dung dịch HCI lần 
lượt với hoạt độ aạ và a;: 

Ag, AgCIIHCI(a¡): (a;)HCIAgCI, Ag 

Giả thiết ai > a;. Khi đóng mạch, pin sinh ra dòng điện bằng cách giảm ai 
đồng thời tăng a; nhờ hai quá trình điện cực ở hai điện cực và sự khuếch tán chất 
điện li từ dung dịch này sang dung dịch kia. 

Ở điện cực bên trái (anôt) Ag có khuynh hướng để lại electron trên bề mặt 
điện cực trở thành ion Ag* đồng thời ion CI trong dung dịch đến điện cực tác 
dụng với ion Ag” tạo ra AgCl: 

Ag+CT — AgCl +e 

Bề mặt điện cực bên trái dư điện tích âm. 

Ở điện cực bên phải (catôt) AgCI có khuynh hướng nhận electron điện cực 
biến thành Ag đồng thời ion CI' sau khi rời tỉnh thể AgCI đi vào dung dịch: 

AgCl +e— Ag+CTL 

Bè mặt điện cực bên phải dư điện tích dương. 

Nếu đóng mạch thì electron sẽ di chuyền theo dây dẫn ở mạch ngoài tạo ra 
dòng điện từ điện cực bên phải sang điện cực bên trái. Nếu điện lượng do pïn sinh 
ra bằng IF thì nồng độ CT trong anolit (dung dịch xung quanh điện cực bên trái) 
giảm l đương lượng đồng thời nồng độ ion CI trong catolit (dung dịch xung 
quanh điện cực bên phải) tăng l đương lượng. 

Electron dẫn điện ở mạch ngoài, còn ion H và ion CIL” dẫn điện ở mạch 
trong. Đề vận chuyền LF điện lượng ở mạch trong cần t, đương lượng ion H” và 
t đương lượng Ion CỊ". Vì vận chuyển [E điện lượng ở mạch trong cho nên có t, 
đương lượng ion H” di chuyên từ anolit sang catolit và t đương lượng ion CT di 
chuyền từ catolit sang anolit. 

Kết quả của hai quá trình điện cực ở hai điện cực và sự di chuyển H” từ 
anolit sang catôt cùng với di chuyển CI từ catolit sang anolit để vận chuyền IE 
điện lượng trong mạch pin là: ở vùng anolit giảm t„ đương lượng HCI còn ở vùng 
anolit tăng t, đương lượng HC]: 

t,HCl(an) —› tHCI(a¿) 
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Độ giảm thế đẳng áp (công có ích) của phản ứng bằng: 
FE=~AG =-t. | (bãc: +RTIna; )~(uic + RTina, ) (3.60) 


Ở đây E là sức điện động của pin đang xét. 
Từ (3.60) suy ra biểu thức biểu diễn sức điện động của pin nồng độ loại hai 


anion: 
RT, a 
E=t.——In— (3.61) 
a»› 


=..Ỏ cà §-.ấ, 
Thay a¡ = 8+HCIq)› 82 = 8SHClọy - khi đó 


RT. a. 
S DI SA Nai (3.62) 
3+~HCI@) 
2V _UtV-U+V_, V-U 
” U+V 


Vì 2t,=—-——= 
° M+V U+V 


cho nên có thể viết lại (3.62): 


RT a_ V—URT a 
Ta. -—. KT L5 EHEI) 
U+VF_ are 


(3.63) 
F 3—HCIG@) 


Nếu dùng cầu muối loại bỏ thế khuếch giữa hai dung dịch thì sơ đồ pin có 


dạng như sau: 
Ag., AgCHHCI(a,)II HCl(a›)I AgCI, Ag 


Sức điện động của pin nông độ không có thế khuếch tán: 


„+ RT, 3œ RT, a 
E=_-Íu HH. ` øy 6ó (3.64) 
(2y 3+HCI(2) 
Phương trình (3.63) và phương trình (3.64) khác nhau đại lượng: 
V—-URT_ a. 
_ TT” quy ˆ SEN (3.65) 


= 
U+V F_ a Hạ 


Ep là thê khuếch tán. 
Trong các biêu thức biều diễn sức điện động của pin nông độ chỉ có số hạng 


phản ánh ảnh hướng của nông độ những chât có mặt trong phản ứng đối với sức 
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điện động, không có số hạng biểu diễn sức điện động tiêu chuẩn bởi vì hai điện 
Cực của pin thuộc cùng một loại. 
JÈÁ.? ? lóz học 

Pin hóa học có hai điện cực khác nhau vẻ chất và khác nhau về lượng. 
Người ta phân biệt pin hóa học đơn giản và pin hóa học phức tạp. Trong pin hóa 
học đơn giản một điện cực có ion xác định thế là cation và một điện cực có ion xác 
định thế là anion. Pin hóa học phức tạp không có những tính chât này. 
3.6.3.I. Pin hóa học đơn giản 

Ví dụ ï. Pin hiđro oxi: 

Sơ đỗ pin: Pt(H;) | HạO | Pt(O;) 


Nguồn năng lượng của pin là hóa năng của phản ứng: 
| 
ở điện cực hiđro có quá trình anôt: 


Hạ —-› 2H” +2e 


ở điện cực oxI có quá trình catôt: 
20; +2e+H;O —>20Hˆ 
Kết hợp hai quá trình điện cực sẽ được phản ứng xảy ra trong pin khi pin 
hoạt động: 
Hà: +20, +H;O — 2H” +2OH” 


Biểu thức biểu diễn sức điện động của pin: 
I 


RT Pn, Đổ ÂH„o 
E=E*+—In———}—— 
2E A5 Hồ - (3.66) 


Coi an o =l, lưu ý 4, „.a.- = Ku,o, chúng ta đi đến kết quả: 
Ị 


RT RT = 
E=E°+ —gmKuw,o + 7E Pu, Đỗ, (3.67) 
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1 


Ö25°C,  E=0,401-—0,000-—0,0592.1g10°! + 0,0296.1g pạ, .pộ, 


E = 1,23 + 0,0296.1g Pụ, .Pộ, 


Từ phương trình (3.67) rút ra nhận xét: Sức điện động của pin hiểro oxi phụ 
thuộc vào áp suất riêng phần của khí hiđro và của khí oxi và thay đổi theo dạng 
hàm số lg. Sức điện động của pin khí hiđro - oxi không phụ thuộc vào pH của môi 
trường. Vì độ dẫn điện của nước rât nhö cho nên trong thực tế người ta đùng dung 
dịch kiểm (thường dùng KOH) làm chất điện li dẫn điện và sơ đồ pin khí hiđro - 
oxi được biêu điển như sau: 

Pt(H›) | KOH I Pt(O›) 

Hiện nay người ta rất chú ý đến vần đề biến năng lượng hóa học của nhiên 
liệu thành điện năng. vì vậy pin khí hidro - oxi được quan tâm nghiên cứu. 

Ví dụ 2. Pin Weston 

Pin Weston gồm một điện cực loại một và một điện cực loại hai; sơ đồ pn: 

Hg(25% Củ) I CdSO; | Hg:SO;:, Hg 
Phương trình phản ứng xây ra trong pin khi pin hoạt động như sau: 
Cd + Hg›SO, —› Cả”” + SO? +2Hg 


Biểu thức biêu diễn sức điện động của pin: 


E=E° cà) | 
mằ n(A „2- Âso‡- 


) 


Ă5M::' 
E=E M 3~CdSO, 


Sức điện động của pin Weston không thay đổi theo thời gian và ít thay đôi 
theo nhiệt độ. vì vậy pin Weston được dùng làm pin mẫu để so sánh trong công 
việc xác định sức điện động của các mạch pin bằng phương pháp xung đối. Người 
ta thường dùng pin Weston với dung dịch CdSO; bão hòa và điện cực hỗn hồng 
25% Cd. 

Trong khoảng nhiệt độ của phòng thí nghiệm, có thê dùng công thức thực 
nghiệm sau để tính sức điện động của pin Weston ở các nhiệt độ khác nhau: 


E= 1,0183 - 4.10 (t— 20) 
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1. dung dịch CdSOa bão hòa; 
2. tinh thê CdSOx.8/3H¿O; 

3. hỗn hống 25% Cd; 

4. tỉnh thể HgaSOx; 

5. Hg; 

6. bọt không khí; 

7. dây Pt. 


Hình 3.13. Sơ đồ cấu tạo pin Weston 


3.6.3.2. Pin hóa học phức tạp 


Pin hóa học phức tạp có tiêu chuẩn khác với pin hóa học đơn giản. 


Ví dụ: Pin Danien - Jacobi: 


Sơ đồ pin: Zn | ZnSO¿ ll CuSO¿ l Cu 


Phản ứng xảy ra trong khi pin làm việc: 
Cu”' + Zn —› Zn”" + Cu 


Ở 25°C, sức điện động của pin bằng: 


L.. 


E=I1,I+0,05921g— 
2+ 


1. Dung dịch ZnSOa 

†1'. Dung dịch CuSO¿ 

2,2'. Kẽm và đồng kim loại 

3. Cầu nối 2 dung dịch (cầu aga) 
4. Ampe kế 


Hình 3.14. Sơ đồ pin điện Danien - Jacobi (pin đồng kẽm) 
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3.6.3.3. Pin hóa học ghép 

Pin hóa học ghép gồm hai pin đấu nối tiếp nhưng ngược chiều nhau. Sơ đỏ 
cầu tạo của pin hóa học ghép được kí hiệu như nhau: 

Ag,AgCIIHCI(a¡) Pt(Ha)(p = latm) — Pt(H:) (p = latm)IHCI(a;)IAgC1I,Ag 

Dầu gạch ngang ở đây tượng trưng cho dây dẫn nối hai điện cực khí hiđro 
với nhau: a¡ và aa là hoạt độ của hai dung dịch HCI trong hai pin đơn tương ứng. 
Hình 3.15 giới thiệu sơ đồ pin hóa học ghép. 


silN ÌÌÌ 
‹ l_- ⁄ 
| (Ú) | 
S 


Ag/AgCI | 


Z> 


Ag/AgCI 


HCl (a;) 


HCI (aa) / 
Hình 3.15. Sơ đồ pin hóa học ghép 


Giả thiết a, > aa. Pin hoạt động nhờ quá trình san bằng nồng độ trong hai 
pin đơn. 


Đề giảm a; trong pin bên trái thì ở pin bên phải có phản ứng điện hóa: 
HCI(a¡) + Ag — AgCl + 2H: 


Trong pin này điện cực Ag.AgCl | CI' là điện cực âm. 
Sức điện động của pin đơn bên trái: 


E, =—c, ng, 
R 


—E  CWAECE 


Phản ứng xảy ra trong pin hóa học ghép: 
HC(a¡) — HCI(a›) 
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Sức điện động của pin hóa học ghép: 


E'=E,+E, = mệt (3.68) 


â; 


So sánh công thức (3.68) với công thức biểu diễn sức điện động của pin 
nông độ loại hai anion chúng ta thấy công thức (3.61) trở thành công thức (3.68) 
khi số vận chuyên của ion hiđro trong công thức (3.61) bằng I đơn vị (t¿ = l). 
Như vậy, về hình thức có thể coi pin hóa học ghép đang khảo sát như một pin 
nồng độ loại hai anion không có sự di chuyển của Ion. Bằng cách đo sức điện 
động của pin nồng độ loại hai anion và của pin hóa học ghép tương ứng có thê xác 
định được số vận chuyển của cation. 


Chăng hạn đối với pin nồng độ loại hai anion theo công thức (3.6 l): 


RT, ai 
E=t,—Ììn— 
F âa; 
Đối với pin hóa học ghép tương ứng theo công thức (3.68): 
RT, an 
E*=——Ìn— 
F âa; 
E 
Như vậy: t,= = (3.69) 


Ơ đây t. là sô vận chuyên của cation cân nghiên cứu. 


3.7. Ứng dụng của bảng thế điện cực tiêu chuẩn 


Thế điện cực tiêu chuẩn được dùng đề giải quyết nhiều vấn đề liên quan đến 
cân bằng hóa học trong dung dịch. 

Từ cơ chế hoạt động của pin Ganvani rút ra kết luận: Hai cặp 
oxi hóa - khử bất kì có thể điện cực (thế oxi hóa - khử) khác nhau có khả năng 
tham gia phản ứng oxi hóa - khử với nhau trong đó dạng oxi hóa ở cặp oxi hóa - 
khử có thế oxi hóa - khử lớn hơn có khả năng nhận electron của dạng khử ở 
cặp oxi hóa - khử có thể oxi hóa - khử nhỏ hơn. 

Phản ứng đạt trạng thái cân băng khi thế oxi hóa - khử của hai cặp oxi hóa - 
khử băng nhau. Hằng số cân bằng của phản ứng được tính theo công thức sau: 

zFE, zFEu 
, UY da (3.70) 


I10 


trong đó E° là hiệu số hai thế điện cực tiêu chuẩn (tính bằng V), F = 96500C, 
R =8,3144 J/mol độ. z là số electron trao đôi trong phân ứng. 


Ví dụ 1: Khảo sát phản ứng khi cho bột Fe vào dung dịch CuSO., biết tại 
zRg 


25°C, K=10®% _ Xác định chiều của phản ứng ở điều kiện tiêu chuân và hằng 
số cân băng của phản ứng. 


Lời giải: Vì TA .... ` =0,777 V cho nên ở điều kiện tiêu chuẩn 
bột Fe tác dụng với dung dịch CuSO; theo phương trình phản ứng: 
Cu” + Fe — Fe” + Cu 
Phản ứng đạt trạng thái cân bằng khi: 
Bé ) 7074 
K=_EẺ— =1099%° =I.78.1025 
cụ?” 
Phan ứng xảy ra được coi là hoàn toàn. 
Ví dụ 2: Ở điều kiện tiêu chuân I› có khả năng đây Cl› ra khỏi dung dịch 
muỗi clorua hay không? Biết £° ¬...Ẳ `. ý _=0535350V 


Cl/C l/E” 
Lời giải: Vì tp ~ Em. =0.8237 V cho nên ở điêu kiện tiêu chuẩn 


phan ứng giữa hai cặp oxi hóa - khư có Kha năng xay ra theo phương trình sau: 
Cl› + 2F — I› + 2CI” 


Phan ứng đạt trạng thái cần bằng khi: 


để 2 30.8237 
unn C- sQ2 " 
K=-f— 3=I093*°% -6.725 10” 
ä:~-PcI; 
l : 
ä..á : VINT - 
Xã l¬ rP la 
bu ết) C h r~® -28 
Từ đây suyra: pc, =-= =—!L—.I.487.10 
š a...K a” 


rễ 
Ơ trạng thái cân băng áp suât cua khí clo chiếm một phân rât nhỏ của đại 


.a 
K2 I SẼP cuẾổ 5 vi .. _ _ . ˆ: 
lượng -=“———. vì vậy l› không có kha năng đây Cl›: ra khỏi dung dịch muôi 


clorua. ngược lại Cl› có kha năng đây I› ra khoi dung dịch muối iođua. 


lp 


Ví dụ 3: Khảo sát ảnh hưởng của hoạt độ các chất tham gia phản ứng đến 
chiều của phản ứng: 
Fe”+Cd  Cd?*+Fe 


Biết e° -0,403 V; E_ CÔNG ,= 0,440 V. 


Cd?*/Ca — 


Lời giải: Ở điều kiện tiêu chuẩn £° EẺ =0,037V, vì vậy ở 


Cd?*/Cd  “Fc?*/Ee 
điều kiện tiêu chuẩn phản ứng xảy ra theo chiều Fe đây Cd ra khỏi dung dịch chứa 
ion Cả”: 
Cd”” + Fe —› Fe”” + Cd 
Chừng nào thế oxi hóa - khử của cặp oxi hóa - khử Cd” | Cd vẫn còn lớn 
hơn thế oxi hóa - khử của cặp oxi hóa - khử Fe” | Fe, nghĩa là chừng nào sức điện 


LTt S cự 
In-€#— còn dương thì phản ứng vẫn còn tiếp 
â 2+ 
Fe 


động E=e" e° Jg— 
Ề Cd”*/Cả — CFe*/Ee 2E 


tục xảy ra theo chiều Cd”! + Fe —› Fe”† + Cd. 


Khi phản ứng đạt trạng thái cân bằng: 


B=e° h..n Ca?+ 0 
— ÊCa2+,ca — Epg2s,p, Ý ÍS. â 
Fe?? 
ã 2x0,037 
2+ TH. 
hoặc K=-Eft—=I00°5%2 -17,/783 
An 2+ 


Phản ứng xảy ra theo chiều Cd + Fe?" —› Fe + Cdả”” khi: 


RT a 2+ 
=. _ 8 Guuuếl Mã 2-0 
E= ÊCq2*,ca — Êpg2+/p Ì 2E In "` <0 
Fe“? 
a 2+ 
nghĩa là khi: —° — >17,783 
Fe?! 


phản ứng sẽ xảy ra theo chiều: 
Fe”' + Cd —› Cả” + Fe 


z , a + 
cho đến khi lập lại tỉ số: —C”” =17,783 
3..;., 
Fe 
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Ví đụ 4: Giải thích tại sao không thể bằng cách thay đổi hoạt độ của axit để 
đổi chiều của phản ứng: 
H; + Cuˆ' —› Cu + 2H” 


.Ã ° nh 
Biết e2 2v... =0,337V. 


Lời giải: Già thiết bằng các thay đôi hoạt độ của axit chúng ta đổi được 
chiều của phản ứng đã cho nghĩa là phản ứng xảy ra theo phương trình: 
Cu + 2H — H; + Cu” 
Khi thấy khí hiđro thoát ra (Pu, =latm) sức điện động của pin hoạt động 


theo phương trình phản ứng giả thiết sẽ là: 


2 
đẻ 


B«ế” mà =0-0 37+ —In 
HH; Cu”*/Cu l 2F Â 2+ 


Phản ứng có thể xảy ra nếu thỏa mãn điều kiện E > 0, nghĩa là: 


a? x0.337 
—F—<I09%% =2,4274.10!! 
8 gu 


Phản ứng đạt trạng thái cân bằng khi: 


a? 
H— =2 4274.101! 
Âu2< 
sỹ ¬ J2: 2 
hoặc: 2+ =4,12.10 _ 


Giả thiết lấy axit với hoạt độ a,.. = 10, khi đó ở trạng thái cân bằng: 


E —10 
As„2. =4.12.10 


Với giá trị này không thể nói Cu đây được ion H ra khỏi dung dịch axit với 
dung môi là nước được. Như vậy giả thiết Cu + 2H† —› Hạ+ CuŸ" là không đúng. 

Nói chung khi hai cặp oxi hóa - khử có thế oxi hóa - khử xấp xi bằng nhau 
(khác nhau khoảng vài chục mÝŸ) bằng cách thay đôi hoạt độ các chất tham gia 
phản ứng có thẻ đổi chiều của phản ứng. Nếu thế oxi hóa - khử của hai cặp oxi 
hóa - khử khác nhau từ vài trăm mV trở lên thì không thể đổi chiều của phản ứng 
bằng cách thay đổi hoạt độ của các chất tham gia phản ứng. 
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Ví dụ 5: Khảo sát cân bằng oxi hóa - khử của nước và dung dịch nước. 


Đề đánh giá tính bền 
nhiệt động lực của HO khi 
có mặt những chất oxi hóa 
và những chất khử trong 
dung dịch người ta dùng 
giản đỏ bền vững điện hóa 
của nước (hình 3. 16). ƠÍ JOz+2H*+2e-= HạO 

Gián đồ gồm đồ thị 
biểu diễn thế điện cực của 
điện cực khí hiđro (đường 
ab) và đỗ thị biểu diễn thế Hạ+20H -3e-= 2H;O 
điện cực của điện cực khí | TL 
oxi (đường cd) phụ thuộc LÔ II | Wx, 
vào pH của môi trường từ 0 2H„O + 2e -=H„ + 20H” 
đến 14. Đồ thị được xây 
dựng ở điều kiện T = 298 K, 
Pn, =latm và pọ, =Ï atm 


(điều kiện khí hiđro và khí 


@ 


Hình 3.16. Giản đồ bền vững điện hóa học của nước 


và của các điện cực trong dung dịch nước 


oxi thoát ra khỏi dung dịch 
dưới áp suất khí quyền). 
Đường ab biểu diễn đồ thị của hàm số: 


e,.... =0/0592lga,. =-0,0592pH 
2 


HH 
Trên đường ab có cân bằng: 
HạO+2e © H;+2OH 


Đường cd biểu diễn đô thị của hàm số: 


—e0 _ ơ 
ÊQ./OH~ h ÊO,/OH~ 0,059218A nu 
— o s. ơ 
= ÉO /OH- 0,0592lgKu.o +0,0592lga be 


=1,23—0.0592pH 


: l 
Trên đường cd có cân băng: H;O >3 20; +2H +2e 
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Đường ab và đường cd chia giản đỗ thành ba vùng: 

Vàng I: Vùng 1 ở phía dưới đường ab. Trong vùng l nước không bên, nước 
sẵn sàng nhận electron tạo ra khí hiđro và ion OH”. 

2H:O + 2e  H›+2OH_ 

Dạng khử của những cặp oxi hóa - khử có thể oxi hóa - khử ở trong vùng dễ 
dàng nhường electron cho H:O đồng thời chuyên sang dạng oxi hóa của cặp oxi 
hóa - khử đó. Chính vì lẽ này mà không thẻ xác định trực tiếp thế oxi hóa - khử 
trong nước của những cặp oxi hóa - khử có thê oxi hóa - khử nhỏ hơn thê oxi hóa 

» ` ` + - ` + * -3 212 , 
- khử của hiđro. Ví dụ cặp oxi hóa - khử T¡ ”/Tỉ” có ÊT 3+,m2+ =-0,37V trong 
1 
` , z ^* , * + ˆ s ` ˆ P ˆ c3 
dung dịch nước các muôi chứa ion Tï” tự tham gia quá trình oxi hóa ion Tỉ” 
` . ;ẳ~ ^ ` . ` 
thành ion Tỉ” kèm theo phân hủy nước theo phương trình: 


2 3 | 
Tỉ” + HO — Tỉ” + HÃ Ha+2OH: 


Vàng 3: Vùng 3 ở phía bên trên đường cd. Trong vùng 3 nước cũng không 
bên. nước sẵn sàng nhường electron tạo ra khí oxi và ion H”. 


l 
H;O->› 20:› +ÌH +5 


Dạng oxi hóa của những cặp oxi hóa - khử có thế oxi hóa - khử ở trong vùng 
3 để dàng nhận electron của H›O đỏng thời chuyên sang dạng khử của cặp oxi hóa 
- khử đó. Chính vì lẽ này mà cũng không thẻ xác định trực tiếp thế oxi hóa - khử 
của những cặp oxi hóa - khử có thế oxi hóa - khử cao hơn thế oxi hóa - khử của 
oxI trong HO. 


Ví dụ: Cặp oxi hóa - khư Ce'/Ce” có `. =+l1,61 V, trong dung dịch 
nước các muỗi chứa ion Ce”” tự tham gia quá trình khử ion Ce”* thành ion Ce”* 


kèm theo sự phân hủy nước: 


| 
2Ce”” + HạO — 2Ce”” + 20+ 2H" 
Vàng 2: Vùng 2 được giới hạn ở giữa hai đường ab và cd. Trong vùng 2 khí 


hiđro và khí oxi tác dụng với nhau tạo ra nước, quá trình này là quá trình tự xảy ra 
vì sức điện động của pin hiđro - oxi dương, trong vùng 2 nước bên điện hóa học: 
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| 

20; +2H” +2 —› H,O 

H; +2OH- —›2H;O+2e 
l 


Tất cả các cặp oxi hóa - khử có thế oxi hóa - khử thấp hơn thế oxi hóa - khử 
của oxi không bền khi tiếp xúc với nước và không khí. Trong trường hợp này 
dạng khử của cặp oxi hóa - khử đóng vai trò chất khử còn khí oxi có mặt trong 
nước đóng vai trò chất oxi hóa. 


Ví dụ: Fe (22m =-0,440 V) phản ứng với oxi trong nước thành lon Fe”: 


| 
Fe+ 5 O¿ + H;O —› Fe” +2OH” 


Tùy theo pH của môi trường mà ion Fe”" có thẻ tiếp tục bị oxi hóa thành Fe”. 


lon Cu” Œc =0,154V) phản ứng với oxi trong nước thành ion 6u” 


u?†/Cu† 
l 2+ = 
2Cu" + P Os + H;O —› 2Cu ” +2OH 


Cu kim loại Œc =0,337V) trong nước có oxi bị oxi hóa đồng thời khử 


khí oxi: 


u?*/Cu 


| 
Cu + : O; —› Cu" +2OH- 


Như vậy cặp oxi hóa - khử có thế oxi hóa - khử ở trong vùng 2 không có 
khả năng tác dụng với nước tạo ra khí H; và khí O¿ mà chỉ có khả năng khử khí 
Oa. Vì có khả năng khử khí oxi tan trong nước cho nên giữa điện cực và dung dịch 
không thể thiết lập cân bằng nhiệt động và do đó không thể xác định được thể 
điện cực của điện cực trong nước khi có khí oxi tan trong nước. Bằng cách cho 
khí trơ lội qua dung dịch, cho dung dịch tiếp xúc với môi trường khí trơ để đuôi 
hết không khí ra khỏi dung dịch, cân bằng giữa điện cực với dung dịch sẽ được 
thiết lập, lúc này có thể xác định được thế oxi hóa - khử của điện cực trong nước. 


Khi dùng thế oxi hóa - khử cần lưu ý những kết luận được rút ra từ thể oxi 
hóa - khử chỉ là những kết luận đáng tin cậy mang tính chất nhiệt động cho phép 
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chúng ta phán đoán quá trình có khả năng hay không có khả năng xảy ra, còn quá 
trình xảy ra với tốc độ như thể nào thì chúng ta chưa thê trả lời ngay được. Trong 
thực tế có thể gặp những hiện tượng không đúng với kết luận được rút ra từ thế 
oxi hóa - khử. 
Ví dụ: Nếu theo thể oxi hóa - khử của khí Cl; (eo, „.. =1,359V) thì không 
2 


thể điều chế được dung dịch nước clo vì khí Cl› có thể phân hủy nước giải phóng 
khí oxi, tuy vậy trong thực tê phản ứng giữa khí clo và HaO xảy ra với tôc độ rât 
nhỏ và người ta vẫn có thê điều chế được nước clo với nông độ lớn trước khi nước 


bị phân hủy. 
Cũng theo thế oxi hóa - khử của khí Cl› (Em oa-'=1359V) ã thể oxi hóa - 
khử của MnOa (e?° =1.236V) thì ở điều kiện tiều chuẩn có khả năng 


MnO;.H*/Mn”* 
xây ra phản ứng Clạ + MnCla + 2HO —› 4HCI + MnO;, theo kết luận này thì 
không thẻ điều chế khí clo bằng cách cho dung dịch HCI tác dụng với MnO;. 
Trong thực tế người ta vẫn điều chế được khí clo bằng cách cho dung dịch HCI 
đặc tác dụng với MnOa. 


Sự sai lệch xảy ra có thể do những phương trình nhiệt động biểu diễn thể 
oxi hóa - khử của điện cực không còn ý nghĩa khi hoạt độ của chất tham gia quá 
trình điện cực tiến dần tới 0. Phương trình biều diễn thể điện cực của điện cực 
cho thấy chỉ cần hoạt độ hoặc hoạt áp của một chất nào đó tham gia quá trình 
điện cực bằng 0, giá trị tuyệt đối của thế điện cực sẽ bằng vô cùng. Trong thực 
tế thì điều này không xảy ra bơi vì với một điện cực hoạt độ của chất tham gia 
quá trình điện cực có một giới hạn nhất định. Khi hoạt độ của chất tham gia 
phản ứng nhỏ hơn giới hạn nhất định đó phương trình nhiệt động không còn 
phù hợp với thực nghiệm. Hơn thế nữa trước khi hoạt độ chất tham gia quá 
trình điện cực đạt giới hạn nhất định, bản chất của quá trình điện cực đã thay 
đổi và lẽ tất nhiên bản chất của điện cực và sự biến đồi của thế điện cực theo 
thành phản của hệ cũng thay đôi. Khi nông độ của ion kim loại xác định thế nhỏ 
hơn 10M thẻ điện cực của nhiều điện cực kim loại không còn phụ thuộc vào 
hoạt độ của ion xác định thế đúng như phương trình nhiệt động biểu diễn thế 


điện cực của điện cực. 
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3.8. Sự phụ thuộc của sức điện động vào nhiệt độ 
Biển thiên năng lượng tự do (AF hoặc AG) của phản ứng điện hóa xảy ra 
trong hệ điện hóa quy định điện năng do hệ điện hóa sinh ra để thực hiện công có 
ích lên môi trường (trong bình điện phân hệ điện hóa nhận điện năng từ môi 
trường). Đối với quá trình thuận nghịch, sức điện động E của hệ điện hóa liên hệ 
với AF hoặc AG theo các phương trình sau: 
AFT.v = -zFEr.v (3.71) 
AGrp = -zFErp (3.72) 


Theo tính chât của các hàm sô đặc trưng: 


(AE) 0G 
|, (8, 
ởT T,V ˆ ởT T.P 


Có thể biểu diễn phương trình Gibss - Helmholtz đối với hệ điện hóa như sau: 


ĐAF 
AEry =AU—TAS=AU tệp (3.73) 
3T LG 
3AF` 
AG;y =AH~TAS= AH+T| “TC 5 j (3.74) 
` “ T.P 
(9AF) 
hoặc: zFErey = ÂU #TzF| —— 6) 
» ởT ZT.V 
9AG 
zFErp =~AH+TzF| —. (3.76) 
ST Ji 
(8F` 
Từ (3.75) và (3.76) rút ra: AS= “lạ j (377) 


3T 


⁄ 


Đại lượng E> | được gọi là hệ số nhiệt độ của sức điện động. 
` Vỏ 


Từ (3.75) và (3.76) suy ra đối với pin Ganvani: 
“ Ni 


1%:.. : 
a) Nêu li >0 thì zFErv > -AU và zFErp > -AH, nghĩa là nêu pin có hệ 


số nhiệt độ của sức điện động là đại lượng dương, AU và AH của phản Ứng đều 
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âm, pin hoạt động không những biến hiệu ứng nhiệt của phản ứng xảy ra trong pin 


\ 
được lây từ môi trường thành 


: ' : ( QF 
mà còn biên cả phân nhiệt lượng bô sung TT 
⁄ 


điện năng. Trong điều kiện đoạn nhiệt, pin không thể trao đôi nhiệt lượng với môi 
trường Xung quanh, nhiệt độ của pin sẽ giảm khi pin hoạt động (pin 2, 3 và 5 ở 
bảng 3.2). 


# 
Nều 


jF` , ` , 
ng |> 0, AU > 0 và AH >0 thì pin phải lây nhiệt lượng cân thiệt từ 
môi trường xung quanh để hoạt động. Trong điều kiện đoạn nhiệt, nhiệt độ của 
pin sẽ giảm rất mạnh khi pin làm việc (pin 2 và pin 3 ở bảng 3.2). 


; (dF , ; 
b) Nêu [Zl<o thì zFErv < -AU và zFErp < -AH, nghĩa là nêu hệ sô 
` Ea 


nhiệt độ của sức điện động là đại lượng âm thì khi pin Ganvam! hoạt động một 
. ` gF x¬W: 
phân hiệu ứng nhiệt của phản ứng xảy ra trong pin băng rz| | không thê biên 
thành điện năng mà phải tỏa ra môi trường xung quanh. Trong điều kiện đoạn 
nhiệt. pin không thể trao đôi nhiệt lượng với môi trường xung quanh, nhiệt độ của 


hệ sẽ tăng khi pin hoạt động (pin I và 4). Bảng 3.2 trình bày các đại lượng đặc 
trưng nhiệt động của một số pin. 


Bảng 3.2. Các đại lượng đặc trưng nhiệt động của một số pin 


Š | ị AH 
mỊ Pin FC | EỐ) 
ÍT | (kcal/mol) 
| | 
| 
| ° 


| 
| 
Ỉ 
Ï - ZnIZnSO,(bh)llCuSO,(bh)ICu , I5 |1,0934| 55,189 -50,440 
| 


18,5 | 0,1636 | -3,710 =3,770 


37 
(3 Ag.AgCHHCHHggCl,Hg | 25 |0,0465| -1270 | 3.38 | -1,050 
4 _! ZnlZnChi AgCl,Ag | 0 | 1,015 | 51,880 -46,820 


__ PblPb(CH;COOHjsill 
5 15 |04764 | 16,520 ~21,960 
Ị Cu(CH:COOH);|ICu 


. HglHg›O, KOH 0,0INII 


ị KCI 0,0INIHg›:C]:,Hg 


Ví dụ 1: Pìn làm việc theo phương trình phản ứng: 
CuSO¿ + Zn —› ZnSO¿a + Cu 


Ả 5 
=3,3.10'Ê V/độ. 


# 


. QE 
tại 25°C có sức điện động E = 1,0960 V và hệ số nhiệt độ E 


⁄ N 
: : 0F 
Tính AH, AS và phân nhiệt lượng bô sung tư] thu được từ môi trường 
được pin biến thành điện năng. 
Lời giai: Từ phương trình (3.76) chúng ta suy ra: 
3AE 


Í 
AH= ki -TÍ y Ì (3.78) 


AH = - 0,239.2.96500.(1,0960 — 298.3,3. 10”) 
=— 50,1016 kcal 


` 


“QE _ 
AS= SE) = 0,239.2.96500.3,3.10 


= 1,522 cal/độ 


` 9E 
Nhiệt lượng bô sung TAS = tzr| se) =198.1,522 = 453,61 cai. 
Từ (3.78) có thẻ thiết lập được công thức tính biến thiên nhiệt dung của các 
chất có mặt trong phản ứng: 


AC, = 


/9AH` kế? 
p 


—=— =7 —=-—. 
9T jp đT—: 


2) 


` ` 
Ví dụ 2: Pin Weston làm việc theo phương trình phản ứng: 
; 8 § : 
Cd + Hg;SOx(răn) + 3 HạO —› 2Hg(lỏng) + CdSO¿. 3 H›O(răn) 


Tính C ạ ở25C, biết: 
P.CdSO¿.- HạO 


E= 1:08 — 441.10 á-— 20) =95107 (=207 + 1106-2087 
Cpguz¿y =27,821/mol.độ; Cp cạ = 25,90 J/mol.độ 


Cp Hg„SO, =I3I1,8 J/mol.độ; CpH,o = 75,31 J/mol.độ 
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2 


“- 


tung 9E 
Lời giải: Thay t vào | sẽ được: 


3T” 


ˆ^ 
“ 


An 
SR =—I,6.10 5 V/độ 
9T 


(a*EÌ 
Theo (3.79): ÁCp =zFE| ——~ 
9T” j 
=-2.96500.298.1.6.10 ý 
=-092.0224 J/mol.độ 
8 
Vì ACp = (2.Cp ngụ) +€ § )—(tCp.ca +Cp Hsso, +2 Cpn,o) 


P.CdSO,.-H:O 
Từ đây suy ra: 


8 
=AÁC +C +C +—C —2C 
§ Củ .CdSO .HạO .Hgza 
p.CdSO¿.-H;O : ⁄ :  : HỖ Là. DẠNG) 


8 
=92,0224+25.90+131.8+ iu I—2.27,82 


= 210,86 J/mol.độ 


39. Phương pháp đo sức điện động của pin Ganvani 

Như chúng ta đã biết, khi pin Ganvani làm việc trong điều kiện thuận 
nghịch nhiệt động thì năng lượng của phản ứng điện hóa sẽ chuyên thành công 
điện cực đại có ích, nghĩa là: 

 G= -AG = ZEE 

Trong đó: sức điện động E có giá trị cực đại, Z là số electron tham gia phản 
ứng hóa học, F là sõö Faraday. 

Trong phép đo sức điện động của pin băng vôn kế thì nhận được giá trỊ sức 
điện động Euo luôn luôn bé hơn giá trị sức điện động thực có của pin vì có sự giảm 
thế do điện trở trong vôn kẻ, khi đó tính thuận nghịch của pin điện sẽ bị phá vỡ do 
có sự lưu thông dòng điện trong mạch gây ra. Vì vậy, người ta sử dụng phương 
pháp xung đối để đo sức điện động của pin. Với phương pháp này dòng trong mạch 
pin đạt giá trị cực nhỏ đề đam bảo tính thuận nghịch của pin điện khi làm việc. 


lỗ] 


Sơ đồ đo sức điện động E của pin bằng phương pháp xung đối được thể hiện 
trên hình 3. 17. 


r————— 


E 


Hình 3.17. Sơ đồ mạch điện đo sức điện động 


Ea: Nguồn điện acquy AB: Dây điện trở đều, dài 1m 
E„: Pin cần đo sức điện động Ew: Pin chuẩn Weston 
C: Công tắc tiếp xúc G: Điện kế chỉ số không 


K: Con chạy tiếp xúc. 

Di chuyển con chạy tiếp xúc trên điện trở AB tìm vị trí ứng với điện kế G 
chỉ số không. Điều đó chứng tỏ trong mạch AExGK không có dòng điện đi qua 
pm E; cần đo sức điện động. Sức điện động E, tỷ lệ với độ dài của điện trở AK. 
Khi so sánh sức điện động E„ với nguồn điện E; có thẻ viết: 

E, AK AK 


=—— tútra E,=E —— 3.80 
Ex AB "AB GIẦỎ) 


Sức điện động của nguôồn điện acquy Eạ không hoàn toàn ồn định, vì vậy 
cần phải chuân lại giá trị sức điện động này dựa vào pin tiêu chuẩn. Muốn vậy chỉ 
cần lặp lại phép đo trên và thay thế vị trí pin cần đo E„ bằng pin tiêu chuẩn 
Weston Ey và sau đó di chuyển con chạy K trên AB tìm vị trí ứng với điện kế G 
chỉ số không. Tương tự như trên ta có 


E, AB AB 
=——— rútra E, =E——- 
Hy AK' AK' 


Thay giá trị Eạ ở (3.82) vào (3.81), ta có: 


(3.81) 


I22 


AK 
= I,0183———- (3.82) 
Su AK' 


Xác định độ dài của AK và AK" trên dây dẫn điện trở AB ta xác định được 
sức điện động của pin cần đo. 

Trên đây là sơ đồ nguyên tắc đo sức điện động của pin điện, song ngày nay 
các thiết bị đo sức điện động pin điện có thê có nhiêu dạng khác nhau với độ 
chính xác cao. 

Việc đo sức điện động của pin điện cho phép tính được các hàm nhiệt động 
của một phản ứng xảy ra trong quá trình hoạt động của pin điện, ngoài ra còn 
được dùng trong việc xác định các thông sô hoặc các tín hiệu của quá trình hóa lý. 


3.10. Nguồn điện hóa học 


Nguồn điện hóa học được xem là thiết bị để biến trực tiếp năng lượng hóa 
học thành năng lượng điện. Trên cơ sở của các quá trình oxi hóa - khử xảy ra 
trong hệ điện hóa, người ta có thể tạo ra rất nhiều nguồn điện hóa học. Nhưng 
không phải tất cả các hệ điện hóa tạo ra đều được xem là nguồn điện hóa học. Đề 
một hệ điện hóa trở thành nguồn điện hóa cần thỏa mãn các điều kiện sau: 


3727 .Sức điện động của nguân điện pởải đủ /óz 


Hệ điện hóa (pin hoặc acquy) có khả năng tạo ra sực điện động lớn về mặt 
nhiệt động học. Nếu E là sức điện động của hệ điện hóa (pin điện), AH là hiệu 
ứng nhiệt của phản ứng xảy ra trong pin. Khi đó sức điện động E được tính: 


AH? Ea 
E=- +TÌ — (3.83) 


‡722 Quan ðệ giữa sức điệu độ» và điệu đđÊ V của g6 điệu 

Như đã biết, sức điện động E là đại lượng quan trọng nhất của nguồn điện, 
nó là hiệu điện thế các điện cực với giá trị đo được khi không có dòng ngoài ởđi 
qua nguồn điện hóa học. 

Thế của nguồn điện là hiệu điện thế khi hệ điện hóa - pin điện bị khép kín 
mạch kí hiệu là V. Vậy khi pin làm việc. thì giá trị điện thế V nhỏ hơn sức điện 
động E. Nguồn điện có chất lượng cao nếu giá trị điện thế V có giá trị xấp xỉ bằng 
sức điện động E. 
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Khi nguồn điện làm việc nghĩa là khi cho phóng điện ra mạch ngoài điện thế 
V của nguồn bao giờ cũng nhỏ hơn sức điện động của nó vì một phần năng lượng 
này mắt đi do sự sụt thế ở mạch trong (Ir) và do thế phân cực Epc ngược chiều với 
sức điện động E của nguồn. 


V=E- AE, —AE,-=l (3.84) 
AE, : phân cực catôt; AE, : phân cực anôt; r : Điện trở nội; I: đòng điện 
V=E-Œ, +Rạ, +r)I=E-—IR (3.85) 


Trong đó R; : Rpg, gọi là điện trở phân cực catôt và anôt. 


Vậy thể V nhỏ hơn sức điện động E một giá trị LR. Đối với nguồn điện hóa 
học sự phụ thuộc giữa V và I là một đại lượng quan trọng. 

Đề tăng giá trị của V thì R phải giảm, nghĩa là phải giảm độ phân cực catôt 
và anôt sao cho các quá trình điện hóa xảy ra rất nhanh, đồng thời phải giảm tối đa 
điện trở nội r của nguồn điện. Muốn vậy nguồn điện phải có cấu trúc đặc biệt. Ví 
dụ làm giảm khoảng cách đến mức tối đa giữa các điện cực, dùng chất điện li có 
độ dẫn điện cao... Khi phóng điện với mật độ dòng nhỏ, sự giảm thế của nguồn 
điện không lớn nhưng khi phóng điện với dòng lớn thì độ giảm thế lớn. Ví dụ đối 
với acquy chì axit, giá trị điện trở R của chất điện li và các lá cách giữa các điện 
cực cách nhau 1,5 mm xấp xỉ bằng 0,006 O/dm” (tính cho một đơn vị ¡ dm” diện 
tích điện cực ở nhiệt độ phòng). Khi mật độ dòng phóng điện tương đối lớn, 
khoảng 14 A/dm” thì sự giảm thế khoảng 70 mV và xấp xỉ bằng 3,5% sức điện 
động của acquy. 


1 /2.1. /g lượng và năng /ugg của sgguô» điệu øðảr đủ /đa 

Dung lượng và năng lượng của nguồn điện là một trong những đại lượng 
quan trọng đặc trưng cho nguồn điện hóa học. 

Dung lượng của nguồn điện hóa học là lượng điện do nguồn cung cấp khi 
phóng điện. Nếu nguồn điện bị phóng điện với đòng điện l(A) trong thời gian t 
giờ thì dung lượng C của nó sẽ bằng: 

C=lt (3.86) 

Khi phóng điện trên một điện trở ngoài không đôi thì cường độ dòng bị biến 
đổi. Trong trường hợp đó dung lượng Cạ được tính theo công thức: 
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{ 
C= Ỉ Tdt (3.87) 
0 


1 } Vụ. t 
hoă Ca =—Í Vdt=—- 3.88 
oặc : RỊ ` (3.88) 


trong đó Vụ, là thể trung bình. 

Khi phóng điện, thể của nguồn điện giảm vì có sự phân cực và điện trở ôm 
tăng lên theo thời gian. Hình 3.18 trình bày sự phụ thuộc của điện thế theo thời 
gian. Diện tích OABC xác định siá trị tích phân theo phương trình (3.88). Đương 
nhiên với các nguồn điện có giá trị tích phân này càng lớn thì chất lượng nguồn 
càng cao, nghĩa là có giá trị dung lượng Cạg càng lớn. 

Năng lượng của nguồn điện A; là năng lượng cung cấp cho mạch ngoài 
khi phóng điện. Giá trị năng lượng này bằng tích số của dung lượng điện và thế 
trung bình Vụ,. Vậy ta có: 


1 
A; =1 Vdt = IV, (3.89) 
0 


Khi nguồn điện phóng điện trên một điện trở ngoài không đổi thì năng 
lượng của nguồn điện tính theo phương trình: 


RI/ Vụt 
Ai =——[V'dt=—— (3.90) 
5 R 


Thường người ta dùng khái niệm năng lượng riêng của nguôn điện hóa học 
thay cho năng lượng của nguồn điện. 


Thế () 
LÁ 


C Thời gian 


Hình 3.18. Đường cong biến thiên điện thế làm việc theo thời gian 


Lo 


Năng lượng riêng là năng lượng của nguồn điện tính cho một đơn vị khối 
lượng hoặc đơn vị thể tích của chất hoạt động bề mặt. Đại lượng này phụ thuộc 
vào điều kiện phóng điện, ngoài ra các đại lượng trên người ta còn sử dụng khái 
niệm công suất riêng để so sánh chất lượng của các loại nguồn điện. 

Công suất riêng của nguồn điện là năng lượng do nguồn điện cung cấp tính 
cho một đơn vị thời gian của một đơn vị thể tích hay là một đơn vị khôi lượng của 
nguồn điện hóa học. 

5/04 Sự tự 2/g điệu của gấu điệu 2â 

Trong quá trình bảo quản các nguồn điện, dung lượng của chúng giảm dần 
theo thời gian. Hiện tượng đó gọi là sự tự phóng điện. Lý do chính của hiện tượng 
tự phóng điện là sự hình thành các nguyên tổ vùng. Chúng làm mất dẫn các chất 
hoạt động của các điện cực dẫn đến sự hư hỏng các điện cực. Mặt khác các 
nguyên tổ này sinh ra sức điện động có dấu ngược với sức điện động của nguôn,. 
vì thế làm giảm sức điện động của nguồn điện hóa học. Sở dĩ có các nguyên tố: 
vùng là vì trên các điện cực có lẫn các tạp chất có quá thể hiđro thấp (acquy axit) 
hoặc trong dung dịch chất điện li có chứa các ion đa hóa trị, ví dụ Fe”*, Fe”. 
.+/⁄5. /1⁄ điệu 

Pin điện còn gọi là nguồn điện hóa học chuyến hóa năng thành điện năng. 
Song điện năng đạt một lượng nhất định tùy thuộc vào lượng chất phản ứng. Sau 
thời gian hoạt động pin không có khả năng hôi phục lại, còn gọi là nguồn điện sơ cấp. 

Các loại pin điện phô biến hiện nay là: 
3.10.5.I. Pm Leclancher 

Sơ đồ pm: (—) Zn INH,CI, ZnC]› | MnO; | C (+) 

Sức điện động của pin bằng 1,5— 1,8 V. Đề chế tạo được pin khô người ta thêm 
vào dung dịch NH,CI một ít hồ tỉnh bột và một số muối khác: ZnC];, CaCla, HgC]¿. 

Các quá trình xảy ra trong pin như sau: 

4MnO› + 4H›O + 4e — 4MnOOH + 4OH” 

2Zn +4OH' —› 2Zn(OH)a + 4e 

2Zn(OH)› + 4NH.CI —› ZnC]› +Zn(NHa);Cl; + 4H:O 

2Zn + 4NH.CI + 4MnO; —› 4MnOOH + 2ZnC]; + Zn(NH))4Cl: 
hoặc Zn + 4NH,CI + 2MnO; —> Zn(NH;)4Cla› + MnzOa + 8H›O 
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Thành phần của dung dịch chất điện li dạng bột hỏ: NH.CI 23,5%; ZnCl; 
6,1%; CaCl› 3,1 %; bột gạo (bột mì 15%); có thêm lượng muôi HạC];. 
Loại pin này được sử dụng rất rộng rãi. Ở Việt Nam có nhiều nhà máy sản 
xuât loại pin này nhãn hiệu: pin con thỏ, pin con ó. 
3.10.5.2. Pm kẽm - không khí 
Pin kẽm - không khí có sơ đồ như sau: 
(—) Zn ! NaOH I O› (C) (+) 


Nó có sức điện động E = 1.4 V. phương trình phản ứng xảy ra trong ph: 
1 
Zn+ NaOH+—O; —› NaHZnO, 


3.10.5.3. Pim ovit thuy ngân 
Sơ đồ pin: (-) Zn | KOH I HgO: C (+) 
Pin có sức điện động I.34 V. Phương trình phản ứng xảy ra trong pin: 
Zn + HgO + 3KOH —› K›:ZnO› + Hg:O + Hg 
Pin này có ưu điểm là quá trình tự phóng điện thấp, độ phân cực nhỏ, có thể 


sản xuât dưới dạng viên nhỏ. 


.}//á. {cg⁄y 


Acquy cũng là loại pin Ganvani nhưng sau khi phóng điện có thể khôi phục 
(tích trữ. nạp) lại điện nhờ nguồn điện một chiều khác. Acquy còn gọi là nguồn 
điện thứ cấp. 
3.10.6.I. Acquy avit hoặc acqwv chì 

Acquy chì gồm hai điện cực loại hai. Sơ đỗ acquy chì: 

Pb, PbSO.I H›SO; I PbO:›, Pb 
Dòng điện do acquy tạo ra nhờ hai quá trình điện cực sau: 
+ Ở CatÔt: PbO› + 2e + 4H + SO7” —› PbSO; + H›O 


Thế điện cực của catÔt: 


4 
ph BN” đ 
: >uổi số 7 M>— $0; 
PbO;¿.H".SOj /PbSO,  'PbO;H .SOj /Ph§O, 2E 
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+ ở anôt: Pb + SOZ —› PbSO¿ + 2e 


Thể điện cực của điện cực anôi: 


ˆ RT 1 
: s =—_ lùa. s. 
PbSO¿/PbSOỆ- — PPpSO,/PbSOjÏ 2E  SOi 


Phản ứng điện hóa xảy ra trong acquy chì khi acquy chì phóng điện: - 
PbO¿ + Pb + 4H” +2SO¿_ — 2PbSO¿ + 2H;O 


Sức điện động của pin: 


$4 „3 2 
ĐI SA SX" , tệ: ,„lVể và 
B=ES+ n8 SỨ “me. cụ. 55 
2F âH,o : 8H,O 
3 
RT, a RT, ân so 
hoặc EEIEPL— Lục Sịm Set (3.91) 
2 ÂH,o F ÂH;O o 
s. — “0 _ =0 
Ö đây E= ÊPyO› .H* .SO2”/PbSO, ÊDbSO,/Pb,SO2” 


E°=2,04 V 


a 
vì vậy ở 25°: E=2,04+0,0592]g— 2% 


ÂH,O 

Nông độ của H:SO¿ trong acquy chì không nhỏ, vì vậy không thể coi hoạt 
độ của HaO là đại lượng không đổi. Theo phương trình phản ứng điện hóa xảy ra 
khi acquy chì phóng điện thì quá trình acquy chì phóng điện kèm theo nông độ 
của axit giảm dân. Có thể dựa vào nồng độ của axit trong acquy để đánh giá tình 
trạng điện của acquy. Khi sức điện động của acquy chì giảm đến 1,85V cần phải 
nạp lại điện cho acquy. 

Phương trình phản ứng xảy ra trong acquy chì khi nạp điện cho acquy: 

2PbSO/ + 2H:O —› PbOa + Pb + 4H” +2SO1- 


Để tăng dung lượng của acquy người ta không chế tạo các tắm điện Cực của 
acquy từ Pb, PbO› dạng rắn đặc mà ở dạng bột xốp bằng cách nhi bột nhão có 
thành phần chủ yếu là Pb, PbOa và PbSOa vào khung lưới bằng Pb. 

Acquy chì cho cường độ dòng điện lớn nhưng sức điện động lại thay đôi 
theo nông độ của axit. Đôi với những công việc cần có sức điện động ôn định (sức 
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điện động không phụ thuộc vào nồng độ chất điện li) người ta dùng acquy kiểm, 
ví dụ như acquy Fe - Ni, acquy Cd - Ni, acquy Zn - Ag. 
3.10.6.2. Acquy kiềm sắt - niken và cadimi - niken 

Sơ đồ acquy: (—) Fe (hoặc Cd) I KOH | NIOOHI Ni (+) 

Sức điện động của nó khoảng 1,35 — 1,4 V. Phương trình phản ứng xảy ra 
trong acquy: 

Fe + 2NIOOH + 2H:O £© 2N¡(OH); + Fe(OH); (3.84) 
3.10.6.3. Acqwy Ni-MH (acquy hiđrid- Niken) 

Acquy Ni-MH là nguồn điện thứ cấp gồm hai điện cực: điện cực đương là 
Ni(OHb>. điện cực âm là hợp kim gốc AB: có khả năng hấp thụ và giải hấp thụ 
hiđro, giữa hai điện cực được ngăn cách bởi màng xốp tâm dung dịch KOH. Hiện 
nay, cùng với sự phát triển mạnh mẽ của khoa học kĩ thuật là sự ra đời của các thiết 

'bị gọn nhẹ, đòi hỏi nguồn cung cấp năng lượng gọn nhẹ, dung lượng lớn, giá thành 
rẻ, làm việc tốt trong các điều kiện đặc biệt, hạn chế gây ô nhiễm môi trường, trong 
tương lai chúng sẽ thay thể được nguồn năng lượng nhiên liệu dầu mỏ đang khan 
hiếm dần. Acquy Ni-MH đáp ứng khá tốt yêu cầu đó, đây là một hướng mới đã 
được chú ý, quan tâm và tốc độ phát triển khá cao khoảng hơn 10 năm gần đây. 
Loại acquy này tuy có dung lượng không lớn nhưng có độ bền cao, đặc biệt là 
không gây ô nhiễm môi trường. Chính vì thể nó đang được nghiên cứu chế tạo ở 
nhiễu nước. Ý tưởng vẻ chế tạo acquy Ni-MH được E.W. Justi đề xuất năm 1970. 


Đien cưc Điền cực 


Iiđr ra kim loi niken Qua nạp 


"xí Ni 
2 4OH —-= 2H;O+O„+4e" 
: MH 


Dung lượng nạp? 


Phong ) 
| : ! Qua phong 


H Ni 
= —___?__ †_2e+2H;O — 2OH+H;¿ 
MH 


Mlàng ngân tam KOH 


Hình 3.19. Mô hình điện hoá của acquy Ni-MH, M kí hiệu hợp kim AB; 
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Phản ứng tông của quá trình phóng nạp điện trong acquy như sau: 


AB; +xNi(OH); == AB;H, + xNiOOH (3.92) 
phong 


Ở trạng thái cân bằng, giá trị sức điện động của acquy xấp xỉ 1,3 V. 
°È/925 ? xướn lậu 

Pin nhiên liệu còn gọi là máy phát điện hóa, là một hệ điện hóa, song các 
chât hoạt động điện hóa không chỉ nạp vào hệ một lượng nhât định như pin điện 
thông thường mà trái lại, có thể nạp vào hệ điện hóa một cách liên tục thùy thuộc 
vào sự tiêu thụ. Điều này đảm bảo cho pin nhiên liệu làm việc một cách liên tục 
trong một thời gian kéo dài theo sự mong nuốn. 

Về nguyên tắc, hoạt động của máy phát điện điện hóa đã được đẻ ra từ thế 
kỷ trước dựa trên việc sử dụng phản ứng oxi hóa các dạng nhiên liệu tự nhiên để 
chuyền trực tiếp hóa năng thành điện năng. Thiết bị làm việc trên nguyên tắc đó 
gọi là pin nhiên liệu hay còn gọi là máy phát điện điện hóa. Cũng như pin điện 
thông thường, pin nhiên liệu là thiết bị gồm hai điện cực anôt, catôt và các chất 
phản ứng (chất hoạt động điện hóa). 

Trong pin nhiên liệu chất oxi hóa thường dùng là khí oxi nguyên chất được 
lấy từ không khí, còn "nhiên liệu" được "đốt cháy” là khí hiđro, hợp chất hiđrazin, 
metanol... Ví dụ pin nhiên liệu hiđro — oxI: 

(—) H; I KOH | O› (+) 


Phản ứng xảy ra trong pin như sau: 
l 
Ha + 2 O› — HO 


Bên cạnh việc nghiên cứu tương đối thành công về pịn nhiên liệu hiđro và 
OXI, "PƯỜI ta ta tiến hành chế tạo các pin nhiên liệu loại khác: cacbua hiđro, 
hiđrazin, metanol... 
Trong những năm gần đây, người ta đã nghiên cứu ra một loại nguồn điện 
mới trên cơ sở sử dụng kim loại kiểm. Thành công nhất là acquy natri - lưu huỳnh 
Na | Na›O (9—11), AlaOal NaaSs, S (+)lC 
Acquy này làm việc ở nhiệt độ 300 — 500°C, có sức điện động lớn hơn 2 V. 
Phản ứng xảy ra trong acquy: 
2Na + xSŠ €© Na›S, 
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Hãy chọn phương trình biểu diễn một quá trình điện cực bất kì và dẫn dắt 
biểu thức biểu diễn thế Ganvani của điện cực làm việc theo quá trình điện 
cực bât kì đó. 

Hãy trình bày cơ chế xuất hiện sức điện động của pin Ganvani gồm hai điện 
cực băng kim loại. 

Thể điện cực là gì? 

Hãy phân tích ý nghĩa của thể Ganvani tiêu chuẩn. Thế điện cực tiêu chuẩn 
và thê Ganvani tiêu chuân khác nhau như thê nào? Trong thực tê có thê xác 
định được thê điện cực tiêu chuân hay không? tại sao? Vậy thì thực chât tên 
gọi thê điện cực nói chung vả thề điện cực tiêu chuân nói riêng là gì? 

Trình bày nguyên lý đo sức điện động của pin Ganvan1. 

Hãy viết phương trình phản ửng điện hóa xảy ra trong các pin sau: 

Zn | ZnSO¡:ll CuSO¿ l Cu Cu I CuClalAgCl (răn), Ag 

Pt(H›) | H;SO:l HgzSO; (rắn). Hg Hg(Cd) I CdSO¿I Hg;SO; (rắn), Hg 
Sn | SnSO;, HzSO¿ | Pt(H›) 


Việt sơ đô của pin làm việc nhờ một trong những phản ứng sau: 


Cd + CuSO:; — Cu + CdSO; 2Ag” + H› — 2Ag +2H” 
3Au" —= 2Au + Au*” Ag' +CTI —› AgCI (rắn) 
H› +C]› —› 2HCI Zn + 2Fe?! —› 2Fe”* + Zn?* 


KMnO; + FeSO:¿ + H;SO: —› MnSO; + K›SO; + Fea(SO¿)s + H:O 

Dùng bảng thế điện cực tiêu chuân tính hằng số cân bằng của những phản ứng trên. 
Ở 25°C sức điện động của pin Pt(H, p = Iatm) I HỶ II KCI(0,1M)I, Hg;Cl›, Hg 
bằng 0,5 V. Hãy xác định pH của dung dịch chứa điện cực hiđro. Biết: 


=(03357 V 
Ê 2 .CIy/Hg.CT (KCI 0.1M) 


(đs: 2,81) 
Xác định sức điện động của pin 


Pt | hiđroquinon, quinon, pH = 6 lÌ KCI(0,1MI Hg;Clạ, Hg 


LỜI 
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Biết ở 25°C ( = à thế điệ iêu chuẩn 
(BC /HgCT (KCI0/IM) 0,3337 V) và thê điện cực tiêu 


của điện cực quinon hiđroquinon bằng 0,6994. V. 
(đs: 0,0105 V) 


.. Sức điện động của pin CdlCdl;lAgl(ắn), Ag ở 25°C bằng 0,2860 V. Xác định 


hoạt độ và hoạt độ trung bình của Cdl¿. 


.Ã s Uì —: ` l0) =;i 
Biết: ca Tin 0,4023 V và Ê  sI/Ag.” 0,1480 V. 


(đs: 0,0849 và 0,4395) 


. Sức điện động của pin Pb, PbSO¿ (rắn) ICuSO¿ (0,02M) I Cu ở 25°C bằng 


0,5594 V. Hãy xác định hệ số hoạt độ trung bình của CuSOx trong dung dịch 
CuSO¿ (0,02M), biết: Eso,/Pb, so" =-0,3505 V và SN =0,337 V, 
(đs: f+= 0,343} 
Tính sức điện động ở 25°C của pin sau: 
Pt(H;)(p = lat)IHCI(m,)! AgCI,Ag - Ag,AgCII HCI(mg;)IPt(H;)(p = lat) 
trong đó mạ = 1.107, f.(m¡) = 0,904; mạ = 1.10”, f:(ma) = 0,796. 
(đs: 0,1115 V) 


._a) Cho Fe tác dụng với dung dịch HạSO¿ loãng, phản ứng có thể xảy ra theo 


phương trình: Fe + H;SO¿ (loãng) —> Fez(SOa)› + H;Ÿ hay không? Tại sao? 
Biết: e°;,  =-0,440 V; e°¿,. ;, =0,771V. 
Fe“ `/Fe Fe /Fe 


b) Đề kết tỉnh muối FeSOx.7H;O người ta phải cô cạn dung dịch muối FeSO¿ 
trong môi trường axit HạSÖx với sự có mặt của phoi Fe. Hãy giải thích tại sao? 


.. Điện phân dung dịch AuCl; với anôt bằng Au, người ta thấy có khoảng 10% 


khối lượng của anôt đã tan không thể chuyên sang catôt mà bị lắng xuống 
đáy bình điện phân dạng bột cùng các tạp chất khác. Hãy giải thích hiện 


=“lv£ =1. V, 


z _¬ 
tượng đó. Biệt: =N A YN 


u**/Au 


. lon CT và ion CIO” được tạo thành do khí clo tác dụng với nước trong môi 


trường kiềm theo phương trình phản ứng: 
Clạ+2OH —-› CTI + CIO' + HO 


Tại sao quá trình này chỉ xảy ra trong môi trường kiềm? 


l6. 


Tính pH của môi trường trong đó phản ứng khí clo tác dụng với nước tạo 
thành ion C]- vả ion CIO” xảy ra thuận lợi. 


SIG o 
Biết ÊC1./cT =01,359 V, Đua /6\-/@GH" =0,94 V. 


Thiết lập phương trình Gibss - HeÌmholtz áp dụng cho pin Ganvani. 

Nêu ý nghĩa của từng số hạng trong phương trình đó. Theo định nghĩa hiệu 
ứng nhiệt đẳng áp của phản ứng AH = Q; — A”mạx (ở đây Q›u là nhiệt lượng 
của quá trình xảy ra thuận nghịch). Hãy làm rõ thêm ý nghĩa của đại lượng 


lạ 
TzF| — |. 
ln 


._ Pin PblPbCl›lHgzCls(răn). Hg làm việc theo phương trình phản ứng: 


Pb + Hg;Cl› —› 2Hg + PbCla 


Sảg sức điện động của pin E = 0,5356 V và hệ số nhiệt độ của pin 


=1,45.10ˆ V/độ. Tính AH của phản ứng. 


—— 
EEN 


(đs: AH = 22712,47 cal) 


. Tính AH và AS của phan ứng CuSO; + Zn — ZnSOa + Cu, biết sức điện 


động của pin làm việc theo phản ứng đã cho ở hai nhiệt độ khác nhau có hai 
giá trị như sau: 

T(K) 273 276 

E(V) 1/0960  1,0961 

(đs: AH =~209771,7 I; AS = 6,433 J/độ) 


._ Sức điện động của pin làm việc theo phương trình: 


Ị 
Agx+ 2 Hg›Cl1› —› AgCl + Hg 


ở hai nhiệt độ khác nhau có giá trị như sau: 
T(K) 293 298 
E(V) 0/0421 0/0455 
Hãy xác định AG. AH và AS của phản ứng ở 25C. 
(đs: AG = - 1049,39 cal; AS = 15,68 cal/độ; AH = 3623,25 cal) 


lb€ 


Chương 4 


NHỮNG QUÁ TRÌNH ĐIỆN HÓA 
KHÔNG THUẬN NGHỊCH 


Khi hệ điện hóa (pin hoặc bình điện phân) hoạt động (có dòng điện đi qua 
hệ điện hóa) phản ứng điện hóa xảy ra trong hệ bao giờ cũng xảy ra với một tốc 
độ nhất định, vì vậy trạng thái của hệ điện hóa đang hoạt động là trạng thái không 
cân bằng. Tính chất của hệ điện hóa ở trạng thái không cân bằng khác hắn tính 
chất của hệ điện hóa ở trạng thái cân bằng (trạng thái cân bằng của hệ điện hóa là 
trạng thái có cường độ dòng điện đi qua hệ bằng 0). 


4.1. Sự phân cực của điện cực 


Sự phân cực của điện cực là sự thay đôi thê điện cực của điện cực so với thế 
của điện cực ở trạng thái cân băng hoặc sự phân cực điện hóa là dâu hiệu không 
thuận nghịch của các quá trình điện hóa. 

Có thê nêu ra ba nguyên nhân chính gây ra sự phân cực của điện cực. 


Thứ nhất, khi hệ điện hóa hoạt động mật độ electron trên bề mặt điện cực 
thay đổi và đo đó thế điện cực của điện cực thay đôi. Đối với bình điện phân, khi 
đặt điện áp vào hai điện cực của bình điện phân: mật độ electron trên bề mặt hai 
điện cực đã thay đôi nhưng điện áp vẫn chưa đủ gây ra quá trình điện phân thực 
sự, hai điện cực bị phân cực. Sự phân cực điện cực trong trường hợp này được gọi 
là sự phân cực lí trởng. Sự phân cực lí tưởng thường xảy ra đối với những điện 
cực kim loại kém hoạt động (Pt, Hg,...) tiếp xúc trực tiếp với những dung dịch 
chứa ion kim loại kiêm thô. 

Thứ hai, khi hệ điện hóa hoạt động, sản phẩm của phản ứng điện hóa xuất 
hiện ở bề mặt của hai điện cực tạo ra hai điện cực của một pin có sức điện động 
ngược chiêu với sức điện động của pin hoặc ngược chiêu với điện áp được đặt vào 
hai điện cực gây ra phản ứng điện hóa. Sự phân cực trong trường hợp này được 
gọi là sự phân cực điện hóa. 
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Ví dụ: Điện phân dung dịch HCI 1N bằng hai điện cực Pt. Khi áp vào bình 
điện phân một điện thế V nào đó đề cho sự điện phân bắt đâu. 

Trên catôt xảy ra quá trình: 2H” + 2e — H; 

Trên anôt xảy ra quá trình 2CTI  Clạ + 2e 

Các khí H› và Cla được hấp phụ trên điện cực và chưa tách ra khỏi bề mặt 
các điện cực. Sự hấp phụ các khí H: và C]› tạo ra hai điện cực mới và hình thành 
một pin điện có cấu tạo như sau: 

Pt(H›)IHCI (1N)I(C]:)Pt 

Pin này có sức điện động E ngược chiều với điện thế V đặt vào, một cách 

gần đúng ở 25°C có sức điện động: 
E=E=l1,338V 

Giá trị sức điện động E ngược chiều với điện thế V đặt vào bình điện phân 
gọi là sức điện đội.g phân cực, còn gọi là độ phân cực hóa học. Đề cho các khí 
thoát ra khỏi điện cực thì điện thế đặt vào phải lớn hơn 1,358 V. 

Thứ ba, phản ứng điện hóa xảy ra kèm theo sự thay đổi nồng độ của các 
chất tham gia phản ứng ở vùng xung quanh điện cực. Thế điện cực của điện cực 
phụ thuộc nông độ, vì vậy khi nông độ thay đôi thế điện cực của điện cực cũng 
thay đôi. Sự thay đổi thế điện cực do nồng độ chất tham gia phản ứng điện hóa 
thay đôi là sự phân cực nông độ. 

Trong quá trình mạ điện. trong quá trình thủy luyện kim loại thường xảy ra 
sự phân cực nông độ. Ví dụ, trong quá trình tinh luyện điều chế đồng bằng cách 
điện phân dung dịch NỈ” với hai điện cực bằng Cu. Dưới tác dụng của dòng điện 
một chiêu dặt vào bình điện phân. tại cực âm xảy ra quá trình: 

Cu” #e2e— Cu 

Khi dòng điện đi qua bình điện phân càng lớn thì nồng độ Ni” ở vùng 
catolit giảm xuống càng nhiễu, đồng thời trên anôt Ni bị tan ra khi tham gia quá 
trình điện cực: 

Cu—› Cu” + 2e 

Điều này làm cho nông độ Cu”” ở vùng anonit tăng lên. Do sự chênh lệch 
nông độ ion Cu” ở hai vực catolit và anonit tạo ra một pin nông độ. Pin này có 
sức điện động ngược dâu với điện thế đặt vào hai cực bình điện phân, vì thế làm 
dòng điện đi qua bình điện phân giảm. Sức điện động của pin nông độ này gọi là 
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sức điện động phân cực. Đương nhiên trong sản xuất, sự xuất hiện phân cực nông 
độ không có lợi và có thể loại trừ nó bằng cách khuấy dung dịch hoặc là tăng nhiệt 
độ dung dịch, khi đó nồng độ ở hai vùng catolit và anonit sẽ được san bằng và sức 
điện động phân cực giảm đến cực tiểu. Sự phân cực nồng độ gắn liên với quá trình 
chuyền chất bởi sự khuếch tán. Vấn để này có ý nghĩa rất lớn trong động học điện 
hóa, về mặt lý thuyết cũng như thực tiễn. 

Hiệu số giữa thế điện cực (£¡) của điện cực khi có đòng điện I qua hệ điện 
hóa và thế điện cực (£dp) của điện cực khi hệ điện hóa ở trạng thái cân bằng được 
gọi là độ phân cực của điện cực và được kí hiệu là AE. 

AE = E\ — Ecb (4.1) 

Nếu sự phân cực xảy ra ở anôt thì độ phân cực được gọi là độ phân cực 
anôt. Độ phân cực anôt được kí hiệu là Aeạ. Độ phân cực của sự phân cực xảy ra ở 
catôt được gọi là độ phân cực catôt và được kí hiệu là A£c. : 


œ 


` 


A§ạ = lu. —Êcb,a 
42) 


AE, = le. Z Egs| 4 


£¡ và A là những hàm số phụ thuộc vào cường độ dòng điện I đi qua hệ 
điện hóa, khi I = 0: Ag = Ö và E¡ = Ecp. 

Vì các điện cực bị phân cực khi có dòng điện đi qua bề mặt điện cực cho 
nên sức điện động của hệ điện hóa ở trạng thái cân bằng Eco không bằng hiệu điện 
thể E¡ giữa hai điện cực của hệ điện hóa khi có dòng điện đi qua hệ điện hóa: 


Eị # Ecp (4.3) 
Nói chung nếu hệ điện hóa là pin: 
Eị = Ecp — Eo — Epc (4.4) 


E¡ là hiệu điện thể giữa hai điện cực khi pin hoạt động; Eo là độ giảm điện 
áp do điện trở của dung dịch điện lï và dây dân gây ra và Eạ. là tông số phân cực 
của hai điện cực. 

Nếu hệ điện hóa là bình điện phân: 

Bị = Ecp + Eo + Epc (4.5) 

E¡ là điện áp của nguồn điện một chiều bên ngoài đặt vào hai điện cực của 
bình điện phân để bình điện phân hoạt động. 
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Những tính chất quy luật đặc trưng cho một quá trình diện cực được thể 
hiện trong sự phụ thuộc £y - I hoặc Ae - I. Muôn hiệu được bản chât của quá trình 
điện cực cần phải nghiên cửu những đặc điểm của đồ thị biểu diễn sự phụ thuộc 
g¡ - I hoặc Ae - I. Đề thị biểu diễn sự phụ thuộc £) - I hoặc Ae - I được gọi là 
đường cong phân cực. Cho đến nay công việc vẽ những đường cong phân cực 
trên cơ sở thực nghiệm vẫn là phương pháp duy nhất được dùng để nghiên cứu 
động học các quá trình điện hóa. 


4.2. Đường cong phân cực 

Quá trình điện cực xảy ra ở điện cực là quá trình của phản ứng dị thể phức 
tạp bao gồm nhiều giai đoạn kế tiếp nhau, đôi khi ở một giai đoạn nào đó quá 
trình điện cực lại xảy ra theo hai hoặc nhiều hướng song song với nhau. Cũng như 
. phản ứng hóa học, trong quá trình điện cực giai đoạn xảy ra với tốc độ chậm nhất 
là giai đoạn quyết định tốc độ của quá trình điện cực nói riêng và của toàn bộ quá 
trình điện hóa nói chung. Hưởng của phản ứng điện hóa là hướng có lợi nhất về 
mặt năng lượng cho phản ứng điện hóa. 

Những giai đoạn chính thường gặp trong quá trình điện cực gồm: 

Giai đoạn thứ nhất 

Nếu chất tham gia quá trình điện cực là ion thì giai đoạn thứ nhất là sự vận 
chuyền ion từ trong chiều sâu của dung dịch đến bề mặt của dung dịch tiếp xúc 
với điện cực (bản cực thứ nhất của lớp điện kép). Đây là quá trình khuếch tán chất 
điện li từ vùng nồng độ cao sang vùng nồng độ thấp hơn dưới tác dụng của 
gradien nông độ. 

Giai đoạn thứ hai 

Chất tham gia phản ứng trao đổi electron với điện cực: Ở anôt dạng khử 
nhường electron cho điện cực chuyên sang dạng oxi hóa tương ứng còn ở catôt 
dạng oxi hoá nhận electron của điện cực chuyên sang dạng khử tương ứng. Giai 
đoạn này được gọi là giai đoạn phản ứng điện hóa thực sự. Giai đoạn phản ứng 
điện hóa thực sự xảy ra ở lớp điện kép. 

Giai đoạn thứ ba 

Giai đoạn thứ ba có quan hệ mật thiết với trạng thái tập hợp của sản phẩm 


của phản ứng. 
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+ Sản phẩm của phản ứng là chất khí: Giai đoạn ba là giai đoạn nguyên tử khí 
1 .. & R s b2 v2 P N Š z R z . 
kết hợp với nhau thành phân tử khí, tập hợp các phân tử khí tạo thành bọt khí, khi 
áp suât của bọt khí vượt áp suất bên ngoài các phân tử khí thoát ra khỏi dung dịch. 
+ Sản phẩm của phản ứng là chất rắn: Giai đoạn thứ ba là giai đoạn tạo 
thành mạng tỉnh thể chất rắn. 
+ Sản phẩm của phản ứng là ion: Giai đoạn thứ ba là giai đoạn ion rời khỏi 
lớp điện kép đi vào chiều sâu của dung dịch. 
Nếu giai đoạn thứ nhất xảy ra với tốc độ chậm nhất thì phản ứng điện hóa 
Xảy ra ở miễn khuếch tán, nếu giai đoạn hai xảy ra với tôc độ chậm nhất thì phản 
ứng điện hóa xảy ra ở miễn điện hóa thực sự. 
Bằng cách khuấy dung dịch điện li có thể đưa phản ứng điện hóa xảy ra ở 
miễn khuếch tán sang miền điện hóa thực sự. 
ñ © 
Phản ứng điện hóa xảy ra ở bê mặt hai điện cực là phản ứng đơn phân tử. 
Theo Arrhenius, tốc độ của phản ứng đơn phân tử xảy ra ở bề mặt phân chia giữa 
điện cực và dung dịch điện l¡ theo phương trình sau: 
_o 
v=k.s.C.e RT (4.6) 
Ở đây: 
k là hằng số tốc độ phản ứng; 
s là điện tích bề mặt điện cực; 
C là nông độ chất tham gia quá trình điện cực. Ở anôt C là nồng độ 
chất khử, nếu chất khử là kim loại thì C = const. Ở catôt C là nồng độ 
chất oxi hóa; 
W là năng lượng hoạt hóa chất tham gia quá trình điện cực; 
R là hằng số khí, T là nhiệt độ tuyệt đối. 
Lẽ đương nhiên tốc độ của phản ứng điện hóa tỉ lệ thuận với cường độ dòng 
điện đi qua hệ điện hóa: 
nó. 
I=k.s.C.e RT (4.7) 


Từ phương trình (4.7) suy ra mật độ dòng anôt ¡, (cường độ điện đi qua 


một đơn vị diện tích của bề mặt anôt): 
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W, 


5 ủ 
- 


¡, =k,.Cụy.e RT (4.8) 


W¿ là năng lượng hoạt hoá chất tham gia quá trình anôt. 

“= ` ` ` . " ả 
và mật độ dòng catôt ¡„ (cường độ dòng điện đi qua một đơn vị diện tích của bê 
mặt catôÔt): 

W. 
“ 


Ï. ==k,.Cay.e KT (4.9) 
W, là năng lượng hoạt hóa chất tham gia quá trình catôt. 


Chiều dương của dòng điện được chọn là chiều của cation đi ra khỏi bề mặt 
điện cực. 

Diện tích của điện cực được coi là đại lượng không đổi vì vậy có thể thừa 
nhận độ phân cực của điện cực là hàm SỐ phụ thuộc vào mật độ döng điện đi qua 
hệ điện hóa. Công thức (4.8) và (4.9) cho thấy mật độ dòng điện có quan hệ mật 
thiết với năng lượng hoạt hóa chất tham gia quá trình điện cực, như vậy sự phân 
cực của điện cực và năng lượng hoạt hóa chất tham gia quá trình điện cực có mỗi 
quan hệ hàm số với nhau. Để hiểu được mối quan hệ này người ta dùng giân đồ 
biêu diễn sự thay đôi trạng thái năng lượng của !on trong quá trình ion di chuyên 
qua lớp điện kép. 

Trước tiên chúng ta khảo sát tôc độ của phản ứng điện hóa xảy ra ở bề mặt 
điện cực kim loại tiếp xúc với dung dịch chứa ion kim loại đó. 

Hình 4.1 trình bày giản đỏ biêu diễn thay đôi mức năng lượng của cation 
trong quá trình cation di chuyên qua bê đày của lớp điện kép. Trục E biểu điễn 
mức năng lượng của cation. trục x biêu diễn khoảng cách từ bề mặt của điện cực 
kim loại (đường mm) đến cation. đường nn tượng trưng cho bản cực của lớp điện 
kép ở bẻ mặt của dung dịch tiếp xúc với điện cực. Khoảng cách từ mm đến mn là 
bẻ dày À của lớp điện kép. 

Giả thiết khi điện cực kim loại vừa tiếp xúc dung dịch chứa cation của kim 
loại, mức năng lượng cua cation kim loại trên bề mặt mm cao hơn mức năng 
lượng của cation kim loại trên bẻ mặt nn. Đỗ thị l biểu điễn mức năng lượng của 
cation kim loại thay đôi phụ thuộc vào khoảng cách x tính từ bề mặt mm đến 
cation đang được khảo sát. Trên bê mặt điện cực nguyên tử kim loại M chuyên 
thành cation kim loại M” và z electron. Những cation kim loại M”” có năng lượng 


li) 


dư ít nhất phải bằng năng lượng hoạt hóa quá trình anôt W_ mới có thể vượt qua 
hàng rào năng lượng và rời bề mặt điện cực vượt qua quãng đường 2. của lớp điện 
kép đi vào dung dịch. Trong dung dịch những cation kim loại M” có năng lượng 
dư ít nhất phải bằng năng lượng hoạt hóa quá trình catôt WƑ mới có thể vượt qua 
hàng rào năng lượng và rời dung dịch vượt qua quãng đường ^. của lớp điện kép 
đến bề mặt điện cực. 

E 


Hình 4.1. Giản đồ biểu diễn sự thay đổi mức năng lượng của cation qua lớp điện kép 


Theo giản đồ chúng ta nêu giả thiết JW„ <|W¿|, đưa vào (4.8) và (4.9) 
chúng ta suy ra: 
=. c 
lía l>liel (4.10) 
Với giả thiết |W; <|WŸ|, cation M** có khuynh hướng rời bể mặt điện cực 


đi vào dung dịch nhiều hơn. Bè mặt điện cực tích dẫn điện tích âm, bề mặt dung 
địch tích dẫn điện tích dương, bước nhảy thê giữa điện cực và dung dịch xuất hiện 
và tăng dần đồng thời mức năng lượng của cation M”” trên bề mặt mm bị hạ thấp 


—> 
dân (vì năng lượng hoạt hóa quá trình anôt tăng dân, lia |giảm dân còn mức 
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năng lượng của cation M”' trên bề mặt nn được nâng lên, năng lượng hoạt hóa quá 
v_ Ñ ¬... Ñ. San Š 

trình catôt giảm dẫn, I ¡ ‹ ltăng dân). Đến một thời điểm nhất định năng lượng 

hoạt hóa của quá trình anôt và năng lượng hoạt hóa của quá trình catôt bằng nhau 

và đều bằng Wẹ: 


w:|>|w°|c|w (4.11) 
Lúc này mật độ dòng anôt bằng mật độ dòng catôt: 
- « 


Khi mật độ dòng anôt bằng mật độ dòng catôt, điện cực và dung dịch cân 
bằng với nhau, bước nhảy thế giữa điện cực và dung dịch ở trạng thái điện cực và 
dung dịch cân bằng với nhau được gọi là (hể điện cực cân bằng c.ạ. Đồ thị 4.2 
trình bày sự thay đôi mức năng lượng của cation kim loại qua quãng đường ^. của 
Tớp điện kép khi điện cực và dung dịch cân bằng với nhau. 

Nếu đây điện thế của điện cực lệch ra khỏi £.y về phía dương (giảm bớt mật 
độ electron trên bè mặt điện cực) bằng cách nối điện cực với điện cực dương của 
một nguồn điện khác nghĩa là: 

E >> can bằng (4.13) 
thì mức năng lượng của cation kim loại trên bề mặt mm lại được nâng lên (năng 
lượng hoạt hóa quá trình anôt giảm: W, < W,) còn mức năng lượng của cation 
trên bẻ mặt mn lại bị hạ xuống (năng lượng hoạt hóa quá trình catôt tăng W, > Wạ). 
Bước nhảy thế giữa điện cực và dung dịch bây giờ là e. Đồ thị 3 trên giản đổ ở 
hình 4.I trình bày sự thay đôi mức năng lượng của catlon kim loại qua quãng 
đường À. của lớp điện kép khi giữa điện cực và dung dịch xuất hiên bước nhảy thế e. 

Công A di chuyên 1 mol cation M”” đi qua lớp điện kép với hiệu số điện thế e: 

A =zF£E = (œ + B) zFE (4.14) 

Ở đây œ và B là hai hệ số thỏa mãn điều kiện: 

(œ+)= 1 (4.15) 

Từ sơ đồ ở hình 4.1 suy ra mối quan hệ giữa năng lượng hoạt hóa W; và 
năng lượng hoạt hóa W,. của các quá trình điện cực với thế điện cực £ của điện cực: 

W,= Wg— 0zFE (4.16) 

W. =W¿ + BzF£ (817) 


l4I 


Đưa (4.16) và (4.17) vào (4.8) và (4.9) chúng ta được các biểu thức biểu 

.‹* ^ ˆ^ ` ˆ ` ˆ ^ Ầ :Á 4 H nàn P, 

diễn mật độ dòng anôt và mật độ dòng catôt ở bề mặt tiếp xúc giữa điện cực và 
dung dịch khi thế điện cực của điện cực bằng £: 


sẽ —Wo -gzFE —Wy LL2IP 

lạ = kạ Ð SG - RT = k,.Cœ Rv RT € RT (4. 18) 
ke BỘ. m.....- `... 

ạ=—k,Cạue RT =-k,.C¿„e RTe KT (4.19) 


Đối với một kim loại nhất định và ở nhiệt độ không đổi Wg là đại lượng có 
giá trị hoàn toàn xác định, vì vậy có thẻ viết lại (4.18) và (4.19) như sau: 


¬ Lá Ủ 
iạ =Ka.Cyp.e R7 (4.20) 
s GHẾ. 
i, =—-K,.Cạ„/e RT (4.21) 
—W — 
trong đó K,=k,.Cụe Ff và K,=-k,e FT 


Bằng cách khảo sát quá trình 
thay đổi số oxi hóa của dạng oxi 
hóa và dạng khử trong cặp oxi hóa - 
khử bất kì trên bề mặt điện cực khi 
đây thế điện cực của điện cực ra 
khỏi thế điện cực cân bằng £cp, VỚI 
giả thiết mức năng lượng của dạng 
khử hay của dạng oxi hóa trên bề 
mặt điện cực lớn hơn hoặc nhỏ hơn 
mức năng lượng của dạng oxi hóa 
hay của dạng khử tương ứng trên 
bẻ mặt dung dịch tiếp xúc với điện 
cực. người ta đêu đi đến công thức 
(4.20) và công thức (4.2). 


Hình 4.2. Đồ thị biểu diễn 
đường cong phân cực 


Có thể hình dung một cách trực quan hơn mỗi liên hệ giữa thế điện cực 
của điện cực với tốc độ của quá trình anôt và với tốc độ của quá trình catôt 
người ta vẽ đô thị của công thức (4.20) và công thức (4.21) áp dụng cho điện 
cực bát kì (hình 4.2). 


142 


Đồ thị biểu diễn sự phụ thuộc của mật độ dòng điện đi qua bề mặt của điện 
cực vào thể điện cực là đường cong phân cực. 
= c 
Nhánh ¡a =f(e) là nhánh anôt, nhánh ¡ e =f(e) là nhánh catôt. Khi điện 
cực và dung dịch chưa thiết lập cân bằng ở bề mặt tiếp xúc giữa điện cực và dung 
dịch cùng một lúc có cả quá trình anôt và quá trình catôt xảy ra. Cộng mật độ 


dòng điện cả hai quá trình sẽ được mặt độ dòng điện toàn phân: 


+ t€© 


1= lạ+ lc (4.22) 
Đồ thị biêu diễn ¡ = f(£) là đường cong phân cực toàn phản. 


ỞƠ trạng thái điện cực cân băng với dung dịch: 


Ê=£& (4.23) 
ˆ 1=1 a+ 1 c “= 0 
hoặc | 1 a H 1 rài| = b (4.24) 


lọ được gọi là mật độ dòng trao đôi. 
Bằng phương pháp đồng vị người ta đã xác định được mật độ dòng trao đổi 
của nhiều kim loại (bảng 4. Ù). 


Bảng 4.1. Mật độ dòng trao đổi của một số điện cực 
| 


Điệncực Dung dịch lia (Afcm), Điệncực | Dungdịch | i¿(A/cm' 
Hg(H:)IH H;SO,05M 5.10” ' CulCu” CuSO; IM 2.107 
NINZ !NISOUIM | 2102 , HgŒZn)Zn”” Zn(NO2:)› 7.10 
FelFe”~ .FeSO,IM | IIẾP Ï 

ZnZn” ZnSO,IM | 2105 ÍP(H)JH“ LHSO,0IM | 1102 


Như vậy. khi điện cực tiếp xúc với dung dịch chất điện l¡ chứa ion xác định 
thế của điện cực giữa điện cực và dung dịch có sự trao đổi ion. 

Điểm biểu diễn thể điện cực cân bằng £ạy chia đường cong phân cực toàn 
phản thành hai phản, tùy theo giá trị của thế điện cực £ của điện cực lớn hơn hay 
nhỏ hơn thể điện cực cân bằng £cp mà quá trình điện cực ở bê mặt điện cực xảy ra 
chủ yếu là quá trình anôt hay là quá trình catôt. 
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êu điê K TEỀN A Ấ 34:a xo La - sÃ 3i thể 
Nếu điện cực bị phân cực anôt (thế điện cực của điện cực bị đây ra khỏi thê 


điện cực cân bằng về phía dương (£ > Ecp, S —› 0) thì: 
 —~-: 
IElA*“ la 
Quá trình xảy ra ở điện cực chủ yếu là quá trình anôt: 
M—M”+ze 


Nếu điện cực bị phân cực catôt (thế điện cực của điện cực bị đây ra khỏi thê 


——' 
điện cực cân bằng về phía âm (£ < Ecp, 1a —> 0) thì: 
c— 
1 = ÍC = 1 c 
Quá trình xảy ra ở điện cực chủ yếu là quá trình catôt: 
M''+ze—>M 

Hệ điện hóa hoạt động khi cùng một lúc ở anôt có quá trình anôt và ở catôt 
có quá trình catôt. Để phản ứng điện hóa xảy ra với một tốc độ nhất định thế điện 
cực của từng điện cực phải lệch ra khỏi thế điện cực cân bằng của từng điện cực 
một đại lượng Art nhất định: 

An = EaT— Êa,cb 
An = £c.cb — Ếc 

Ở đây £ap là thế điện cực của anôt ở trạng thái cân bằng €cg:ll thế điện cực 
của catôt ở trạng thái cân băng, £; và £‹ là thê điện cực của anôt và của catôt tương 
ứng khi dòng điện có độ lớn nhât định đi qua hệ điện hóa. Art; là guá thế của quá 
trình điện cực xảy ra ở anôt, Aric là quá thể của quá trình điện cực xảy ra ở catôt. 

Quá thế của một quá trình điện cực không phải là đại lượng không đổi mà là 
đại lượng phụ thuộc vào một số yếu tố, ví dụ như bản chất của chất được dùng 
làm điện cực, diện tích của bẻ mặt điện cực, trạng thái vật lí của chất được dùng 
làm điện cực, mật độ dòng đi qua điện cực..., sự phụ thuộc này được thê hiện ở 
hình đáng của đường cong phân cực thu được băng thực nghiệm. Hình 4.3 trình 
bày hai đường cong phân cực toàn phân (đường liên nét) đôi với một điện cực bất 
kì tương ứng với quá thê nhỏ (a) và quá thê lớn (b). 

Đưởng cong phân cực có hệ số góc càng lớn quá thế của quá trình điện cực 
càng nhỏ, ngược lại đường cong phân cực có hệ số góc càng nhỏ quá thế của quá 
trình điện cực càng lớn. Theo hai đường cong phân cực ở hình 4.3 cùng mật độ ¡. 
như nhau nhưng Arnic không như nhau. 
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Hình 4.3. Đường cong phân cực tương ứng với quá thế của quá trình catôt 
a) quá thế nhỏ: b) quá thế lớn 

Sơ đồ dụng cụ được dùng đẻ thu thập số liệu về mối quan hệ hàm số giữa 

cường độ dòng điện qua bình điện phân với điện cực của điện cực được trình bày 
ở hình vẽ 4.4. 
' Điện cực 1 cần được nghiên cửu cùng với điện cực phụ 2 làm thành một hệ 
điện hóa (mạch điện hóa thứ nhất). Dụng cụ khuấy 3 có nhiệm vụ khuấy đều dung 
dịch bao quanh điện cực 1. Màng lọc xốp 7 ngăn không cho những sản phẩm của 
phan ứng điện hóa trong dung dịch bao quanh điện cực phụ 2 làm “bân” dung 
dịch xung quanh điện cực Ï. Đề đo thể điện cực của điện cực Ì người ta dùng điện 
cực so sánh 4; cốc thủy tỉnh chứa dung dịch điện li 5 và ống thủy tinh 6 nối điện 
cực so sánh 4 với dung dịch chứa điện cực l tạo ra mạch pin thứ hai, mạch pin 
nảy được nối với dụng cụ đo thể điện cực của điện cực 1 (đo sức điện động của 
mạch pin thứ hai). 

Khi có dòng điện đi qua mạch điện hóa thứ nhất giữa điện cực 1 và điện cực 
2 có sự sụt điện áp nhất định trong dung dịch điện li, vì vậy một đầu của ống 6 
phải hướng sản sát bề mặt của điện cực 1, đầu ống 6 càng gần điện cực 1 càng 
giảm bớt sự sụt điện áp do điện trở của dung dịch điện l¡ gây ra khi đo sức điện 
động giữa điện cực 1 và điện cực 4. Thiết bị khuấy 3 khuấy đều dung dịch xung 
quanh điện cực I. 

Nguồn điện một chiều 8 cung cấp dòng điện cho điện cực I và điện cực 2 
qua biến trở 10 và qua ampe kế 11. Nhở đảo mạch 9 điện cực I có thể bị phân cực 
anôt hoặc bị phân cực catôt. Thay đôi giá trị điện trở của biến trở 10 có thể thay 
đổi cường độ dòng điện đi qua điện cực I và điện cực 2. Tương ứng với một giá 
trị Í của dòng điện (được thê hiện ở ampe kế 11) người ta dùng điện thế kế đo một 
giá trỊ thế điện cực £ của điện cực 1 (so với thế điện cực của điện cực 4). Lập bảng 
các giá trị I - e và vẽ đô thị I= I(£). 
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Điện thế kế 


Hình 4.4. Sơ đồ dụng cụ nghiên cứu đường cong phân cực của điện cực 


Sơ đồ dụng cụ nghiên cứu đường cong phân cực được trình bày ở hình 4.4 
chỉ là sơ đồ tượng trưng, trong thực tế dụng cụ được dùng để nghiên cứu phức tạp 
hơn nhiều, chăng hạn thực nghiệm phải được tiến hành trong điều kiện điện cực I 
trong môi trường khí trơ, dung dịch xung quanh điện cực I phải không có khí oxi, 
không dùng thiết bị khuấy dung dịch mà chế tạo điện cực dạng đĩa quay... Nói 
chung, tùy theo mục đích nghiên cứu và sự cần thiết nghiên cứu những yếu tố ảnh 
hưởng đến sự phân cực của điện cực mà người ta thiết kế dụng cụ cho thích hợp. 


443. Sự điện phân 
4.3. JĐ// đUỆN 8! CÓ đHỚY (2/1 


Để làm ví dụ chúng ta dùng 
đường cong phân cực để khảo sát quá 
trình điện phân dung dịch CuC]; với 
hai điện cực của bình điện phân đều 
băng Cu. Hình 4.5 trình bày sơ đỗ dụng 
cụ điện phân dung dịch CuC]; với hai 
điện cực bằng Cu và hình 4.6 trình bày 
những đường cong phân cực có thê xảy 
ra khi điện phân dung dịch CuC]; với Hình 4.5. Sơ đồ bình điện phân dung dịch 
hai điện cực bằng Cu. CuCl; hai điện cực Cu 
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x x... ` 2+ - ^ * z H 

Tùy theo thê điện cực của hai điện cực, ion Cu ”, ion HỶ, phân tử HạO có thể 
tham gia quá trình catôt, ion OH, ion CT, phân tử HạO có thê tham gia vào quá 
trình anôt và sản phẩm của các quá trình điện cực là nguyên tử Cu, phân tử khí H; 
ion Cu” và phân tử khí Oa. 

Đường CA là đường cong phân cực của điện cực Cu. £c›cụ là thế điện cực 
của điện cực Cu ở trạng thái cần băng với dung dịch CuC];, khi chưa đóng mạch 
bình điện phân, hai điện cực Cu có thẻ điện cực bằng nhau và cùng bắng £p.cu. 

H A 


Hình 4.6. Đường cong phân cực điện phân dung dịch CuCl; trong nước 


với hai điện cực bằng Cu 


Sau khi đóng mạch. thế điện cực của điện cực catôt là £., thế điện cực của 
điện cực anôt là £;, phản ứng điện hóa xảy ra trong bình điện phân với tốc độ do 
cường độ dòng catôt I. và cường độ dòng anôt I„ quyết định. Vì hai điện cực được 
mắc nối tiếp với nhau cho nên I, = I, và bằng cường độ dòng điện I đi qua ampe kế A. 

Nếu duy trì điện áp E,xu;; từ nguồn điện một chiều ở bên ngoài đặt vào hai 
điện cực của bình điện phân thì mặc dủ phản ứng điện hóa trong bình điện phân 
xảy ra không cân bằng, thế điện cực £. và thế điện cực của £ạ vẫn được giữ 
nguyên theo thời gian. Nói chung độ lệch £‹pcụ - £c và độ lệch £a - £¿;cụ không 
như nhau vì chúng phụ thuộc vào độ dốc của từng nhánh của đường cong phân 
cực toàn phản, tuy vậy độ lệch xảy ra bao giờ cũng thỏa mãn điều kiện I, = I,. 
Mặc dù cường độ dòng anôt và cường độ dòng catôt bằng nhau nhưng diện tích 
hai bẻ mặt của hai điện cực không bằng nhau cho nên mật độ dòng của hai điện 
cực không như nhau và hai điện cực không phân cực như nhau. Điện cực có diện 
tích bề mặt nhỏ hơn bị phân cực mạnh hơn, điện cực có diện tích lớn hơn bị phân 
cực yếu hơn. 
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Nhánh phân cực catôt của quá trình 2H" + 2e —› H; trên hình 4.6 nằm phía 
bên trái của đường cong phân cực toàn phần của điện cực Cu bởi vì ở điều kiện 
pH của dung dịch CuC];, thế điện cực của hiđro trên bề mặt kim loại Cu nhỏ thế 
điện cực của Cu. Phía bên phải đường cong phân cực CA là hai nhánh phân cực 
catôt của hai quá trình: 4OH” _~ 4e —› O; + 2H;O và 2CI” —› Cl; + 2e, thê điện cực 
cân băng của hai điện cực này dương hơn so Với £cp,Cu. 

Điện áp Ea; từ nguồn điện một chiều ở bên ngoài đặt vào hai điện cực của 
bình điện phân phải lớn hơn hiệu số e; - e. một đại lượng Ea. 

Echung = Ea - £c +Eo 

Ea là độ giảm điện áp do điện trở của dung dịch điện lï và của dây dẫn gây 
ra. Đề đơn giản cho việc khảo sát chúng ta thừa nhận Eo = 0, khi đó điện áp giữa 
hai điện cực của bình điện phân sẽ là: 

E = £a E €c 

Tại thế điện cực £‹ ở catôt chỉ có quá trình: 
Củ *+2e—› Cũ 

Tại thế điện cực £; ở anôt chỉ có quá trình: 
Cu —› Cu”! + 2e 

Những quá trình điện cực khác như khử HỶ, oxi hóa OH' và CT' chỉ xảy ra 
khi cả hai điện cực bị phân cực rất mạnh. 

Tính chất động học của quá trình anôt và của quá trình catôt có thể rất khác 
nhau. Chăng hạn trong khi quá trình anôt xảy ra ở miên điện hóa (tốc độ giai đoạn 
Cu —› Cu”*+2e quy định tốc độ của quá trình anôt) thì quá trình catôt lại Xảy ra 
qua hai giai đoạn: giai đoạn chuyển ion Cu” từ chiều sâu của dung dịch đến bề 
mặt điện cực và giai đoạn Cu”” + 2e —› Cu. Khi cường độ đòng điện I còn nhỏ 
catôt bị phân cực chưa mạnh, giai đoạn Ion Cu” vượt qua lớp điện kép thực hiện 
quá trình Cu”' + 2e —› Cu là giai đoạn chủ yếu, quá trình catôt xảy ra ở miễn điện 
hóa. Khi catôt bị phân cực mạnh, nồng độ Cu”" ở bề mặt lớp điện kép trong dung 
dịch tiến dẫn tới 0 thì giai đoạn chuyển ion Cu”” từ chiều sâu của dung dịch (tại 
đây nông độ của ion Cu”” là nồng độ phân tích CC ;; của dung dịch CuC]›) đến bè 
mặt điện cực (ở đây nồng độ của ion Cu”” là nồng độ Cu; ở bề mặt điện cực) là 


giai đoạn quyết định tốc độ của quá trình catôt. 
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Hình 4.7. Đường cong phân cực giải thích những gì xảy ra khi điện phân 
dung dịch CuCI; trong nước, hai điện cực bằng Cu 


Tốc độ vận chuyển ion Cu” tỉ lệ thuận với cường độ dòng catôt tuân theo 

phương trình khuếch tán Fic: 
Ẹ. 2+ =C 3+ 
I, =DszF.—®——&—. (4.25) 
À 

Ở đây D là hệ số khuếch tán, s là diện tích bề mặt catôt, À là bề dày lớp 
khuếch tán, z là số điện tích của một cation, F là số Faraday. 

Khi catôt bị phân cực mạnh £, —>› £,; C2: —› 0;l, —> lạ = Ip. phương trình 
(4.25) trở thành: 


o 


vấn 3+ 
Íp = DszF. " =K.CC ¿. =const (4.26) 


Điều này có nghĩa là khi catôt bị phân cực mạnh, tốc độ quá trình catôt tăng, 
thế điện cực của catôt £c bị đây về phía âm đến giá trỊ £c, thế điện cực của anôt £a 
bị đây về phía dương đên giá trị £;, nông độ C2 của ion Cu”” trên bề mặt lớp 


điện kếp tiến đến 0, tốc độ vận chuyển Cu”” từ trong chiều sâu của dung dịch đến 
bẻ mặt điện cực trở nên vô cùng chậm chạp so với tốc độ của quá trình điện cực 
xảy ra ở lớp điện kép, cường độ dòng catôt đạt giá trị tới hạn Ip, Ip được gọi là 
dòng tới hạn. Nếu dòng catôt đạt giá trị Ip thì dòng anôt cũng đạt giá trị Ip bởi vì 
hai điện cực mắc nối tiếp nhau. 

Sau khi cường độ dòng điện đi qua bình điện phân đạt giá trị tới hạn Ip, 
nếu tăng điện áp đặt vào hai điện cực của bình điện phân thì thể điện cực của anôt 
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—- A Ậ: _¬ Na. Ề  - - SÃ À N- 
£, vần không thay đôi còn thê điện cực của catôt tiếp tục bị đây vê phía âm 
(Vì l = Ip = const). 

Bằng cách khuấy dung dịch, bề dày A của lớp khuếch tán giảm, nếu tăng 
điện áp nhưng thế điện cực của catôt vẫn là e, thì thế điện cực của anôt bị đây về 
phía dương đến giá trị e„ và dòng điện phân I= l + >Ip. Tiếp tục tăng điện áp 
giữa hai điện cực của bình điện phân, thế điện cực của catôt bị đây đến giá trị EQ 
và thế điện cực của anôt đến giá trị e,, đồng thời dòng điện đi qua bình điện phân 
lại đạt dòng tới hạn mới lỆ =Ip. 

Nếu catôt bị phân cực mạnh đến mức thế điện cực của catôt âm hơn thế điện 
cực của điện cực hiđro thì bên cạnh quá trình Cu”! + 2e — Cu còn có thể có quá 
trình 2H” + 2e —› Hạ. Lúc này cường độ dòng catôt tăng lên kéo theo cường độ 
dòng anôt tăng và thế điện cực của anôt lại bị đầy thêm về phía dương. Đồ thị 
biểu diễn những quá trình catôt có dạng những bậc thang lượn sóng (hình 4.8). 


: 


Hình 4.8. Đường cong phân cực giải thích quá trình 
cùng khử ion Cu”" và ion H* trên catôt khi điện phân dung dịch CuCI; 


Dòng I, = l, tương ứng với điện áp giữa hai điện cực E = £a - £‹ gồm cường 
độ dòng tới hạn Íp của quá trình Cu”” + 2e —› Cu và cường độ dòng catôt của quá 
trình 2H” + 2e — Hạ. Dòng tới hạn l tương ứng với điện áp giữa hai điện cực 
= b :. gồm cường độ dòng tới hạn của quá trình Cu” + 2e —› Cu và cường 


độ dòng tới hạn của quá trình 2H” + 2e — H:. 


I50 


Khi thế điện cực của anôt bị đầy về phía dương vượt qua. thể điện cực của 
oxi, có thể có những nguyên nhân làm cho sự di chuyên ion Cu”” từ điện cực Cu 
vào dung dịch chậm lại và quá trình anôt hoàn toàn ngừng hẵn, ion OH và phân 
tử H;O cùng tham gia quá trình anôt và điện cực rơi vào trạng thái được gọi là 
trạng thái thụ động. Trạng thái thụ động của anôt là trạng thái không có lợi cho 
quá trình điện phân. Phần 4.3 nói đến trạng thái thụ động của kim loại. Khi anôt bị 
phân cực mạnh hơn nữa trên bề mặt anôt có thể có quá trình oxi hóa ion CÏ' tạo ra 
khí Cl:. 


4.12 Hừn/ độn plđN có an ÁJởNg f4/ 

Ví dụ điện phân dung dịch Na›SO; hai điện cực bằng | i0 

Khi chưa nối hai điện cực của bình điện phân với hai điện cực của nguồn 
điện bên ngoài, hai điện cực của bình điện phân có thế điện cực như nhau và cũng 
bằng £ so với điện cực so sánh (hình 4.9). 

Nổi hai điện cực Pt với hai điện cực của nguồn điện một chiều bên ngoài và 
tăng dân điện áp đặt vào hai điện cực Pt. điện cực Pt được nội với điện cực âm trở 
thành catôt, điện cực Pt được nỏi với điện cực dương trở thành anôt. Khi điện áp 
giữa hai điện cực Pt chưa vượt một giá trị nhất định nào đây cường độ dòng điện 
đi qua bình điện phân hầu như vẫn bằng không, hai điện cực Pt chỉ mới bị phần 
cực lí tưởng. Kí hiệu thể điện cực của catôt lúc này là E và của anôt là Bà, thế 
phân cực lí tưởng bằng: 


Fạch = E¿ — Éc 
Trong dung dịch Na›SO: chỉ có những ion H',OH và những phân tử HO 
có thể tham gia vào phản ứng điện hóa còn ion Na” và ion SOZ“ thì không tham 
gia bởi vì thế điện cực của natri thấp hơn thể điện cực của hiđro rất nhiều 


( ko =-2,715 V) và thể điện cực của cặp oxi hóa - khử S;O¿_” /SOT lại cao 


hơn thể điện cực của oxi (£° = 2.05 V) cũng rất nhiều. Kim loại Pt trong 


S;O;~/SO3” 
dung dịch Na›SO¿ không tham gia quá trình oxi hóa - khử. 


Môi trường của dung dịch NazSO; là môi trường trung tính, vì vậy nông độ 
Ion H và ion OH: đều rât nhỏ (CC... = Cư =10”” ion.mol/it) cho nên chất trực 


tiếp tham gia quá trình anôt và quá trình catôt là những phân tử HO. 


Khi điện áp đặt vào hai điện cực Pt vượt quá E„o, một đại lượng nào đó, Ở 
catôt có quá trình: 


2H2O + 2e  H;+2OH_ 
Và ở anôt có quá trình: 


l 
HO —> 2 Os+ 2H'+2e 


Hình 4.9. Đường cong phân cực giải thích sự điện phân HO 
khi điện phân dung dịch NazSOx hai điện cực bằng Pt 


Khí hiđro xuất hiện ở catôt, catôt Pt trở thành điện cực khí hiđro; khí oxi 
xuất hiện ở anôt, anôt Pt trở thành điện cực khí oxi, hai điện cực khí này làm 
thành một pin hiđro - oxi với sức điện động ngược chiều với chiều điện áp của 
nguồn điện bên ngoài đặt vào hai điện cực của bình điện phân. Sức điện động của 
pin gồm điện cực khí hiđro và điện cực khí oxi (sản phẩm của phản ứng điện hóa) 
được gọi là thế phân cực điện hóa E„ca: 

l 


¿ RT, Pố,-Pn, 

Epcdc = c == +——ln———— 
O;/OH 2F a? a2 

HÀ OH" 


Dưới áp suất khí quyền Po, = 0,2] atm, pụ, = 10 atm 


a__ =I0, 9° =0,401V, 


` 3 0 
a 
và ở 25C H*ÂON O;/OH~ 


khi đó: : Epcán = 1,099 V 


#2 


Như vậy, chừng nào điện áp đặt vào hai điện cực chưa vượt quá giá trị 
(1,099 V + E;„p), quá trình catôt (2H3O + 2e —› H; + 2OH') và quá trình anôt 


(H›O —› 20 + 2H' + 2e) không thể tiếp diễn. 


Khi điện áp đặt vào hai điện cực của bình điện phân vượt quá giá trị 
(1,099 V + E;‹:), quá trình catôt (2H›O + 2e —› H; + 2OH) và quá trình anôt 


l : 
(H›O > 2% + 2H” + 2e) tiếp tục diễn ra nhưng bọt khí hiđro và bọt khí oxi chỉ 


thoát ra khỏi điện cực khi áp suất của từng chất khí vượt quá l atm. Như vậy, đề 
khí hiđro và khí oxi thoát ra khỏi điện cực, điện áp cần phải đặt vào hai điện cực 
của bình điện phân ít nhất phải thỏa mãn điều kiện sau: 

E2 1,227V + Esea 

Nếu dùng Hg làm catôt thì quá thể của hiđro trên bề mặt Hg (phản ứng khử 

nước tạo ra khí hiđro) rất lớn, catôt có thể bị phân cực rất mạnh đồng thời sự tạo 
thành hỗn hồng Hg(Na) đây thẻ điện cực của điện cực natri về phía dương tạo 
điều kiện thuận lợi cho quá trình khử ion Na” theo phương trình: 

Na” +e + Hg — Hg(Na) 


4.4... Động học quá trình thoát khí hiđro và khí oxi 

Nguyên liệu cung cấp cho quá trình điện phân H;O phụ thuộc vào dung dịch 
được dùng để điện phân. Trong ví dụ đã khảo sát ở trên vì trong dung dịch dung 
môi H:O, môi trường trung tính, nồng độ ion OH- và nồng độ H” (đúng hơn là 
nông độ ion HO”) rất nhỏ cho nên các phân tử HạO tham gia vào quá trình catôt 
và quá trình anôt. 
44. Quá trừ tbuoáf ÄJ /ữ7o 

Nếu điện phân dung dịch axit H:SO; nông độ loãng thì phương trình biểu 
diễn quá trình catôt như sau: 


2H;O” + 2e —› H› + 2H;O (a) 
Nếu điện phân dung dịch NaOH: 
2HaO + 2e —› H; + 2OH” (b) 


Quá trình (b) cũng có thể xảy ra trong môi trường axit nhưng mật độ dòng 
phải rất lớn. 
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Trong dung dịch muối, quá trình xảy ra theo phương trình 2H:O” + 2e => 
H;› + 2H›O hay theo phương trình 2H:O + 2e —› Hạ + 2OH: tùy thuộc vào pH của 
môi trường. 

Khí H;› cũng có thể thoát ra từ phân tử axit, ví dụ trên bề mặt Hg: 

HạO + COs + 2e —› Hạ + CO2” (c) 

Hợp chất hữu cơ B là bazơ yếu cũng có thể làm xúc tác cho quá trình khử 
ion HO”: 

Bbị hấp phụ trên bề mặt điện cực kim loại: 

M+B—->M(ŒB) 

M(B) nhận proton của ion HạO”: 

M(B) + H;O” — H;O + M(BH”) 

M(BH') bị khử: 

M(BH') + e — M(BH) 

M(BH') tạo ra H; và giải hấp phụ: 

M(BH) + M(BH) — 2M(B) + H; 

Ba phương trình (a), (b), (c) là những phương trình chung dạng đơn giản 
biểu diễn quá trình thoát khí hiđro ở catôt. Trong thực tế quá trình thoát khí hiđro 
ở catôt gồm hàng loạt giai đoạn kế tiếp nhau và có thể xảy ra theo nhiều con đường 
khác nhau tùy theo điều kiện tiền hành điện phân. 

Người ta nêu giả thuyết: Sự tạo thành khí hiđro ở catôt xảy ra qua 4 glaI đoạn: 

Thứ nhất: Chuyên nguyên liệu (HạO" hoặc H;O) từ chiều sâu trong dung 
dịch điện li đến biên giới giữa dung dịch và điện cực. 

Thứ hai: Nguyên liệu nhận electron của điện cực M thành hiđro nguyên tử 
H và hiđro nguyên tử H hấp phụ trên bề mặt kim loại: 

M(e) + H:O” —› M(H) + HO 
Me) + HaO —› M(H) + OHˆ 


Thư ba: Giải hấp phụ hiđro nguyên tử ra khỏi kim loại và tạo thành hiđro 
phân tử theo một trong ba cách sau: 


a) Tái hợp có xúc tác: M(H) + M(H) —› 2M +H;a 
b) Giải hấp điện hóa: M(H) + M(e) + H:O” —› 2M + H; + HạO 
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c) Giải hấp hiđro nguyên tử ra khỏi kim loại và hai nguyên tử H kết hợp 
thành phân tử H:: h 
M(H) M+H 
H+HHN; 
Thư tư: Hiđro phân tử chuyển sang pha khí ở biên giới giữa điện cực và 
dung dịch dạng bọt khí. 
Khí hiđro thoát ra ở catôt ở thể điện cực £c thấp hơn thế điện cực £ 


của 
H”/H;ạ 


điện cực hiđro. 


Hiệu số E + m; —£, =Anu được gọi là quá thế của quá trình thoát khí hiđro 


trên bè mặt kim loại đã cho hoặc gỌI tắt là quá thế của hiđro. Quá thế của hiđro 
phụ thuộc nhiều yếu tố, ví dụ như bản chất của chất được dùng làm catôt, bản chất 
và nông độ của chất điện li được dùng đẻ điện phân, nhiệt độ... Dao động siêu âm, 
bức xạ ánh sáng, thông lượng phóng xạ cũng ảnh hưởng đến quá thế của hiđro. 
Các lí thuyết thoát khí hiđro khác nhau ở chỗ thừa nhận giai đoạn quyết định 
tốc độ của quá trình điện cực được dùng đẻ giải thích quá thế của hiđro. Tafel 
thừa nhận giai đoạn thứ ba là giai đoạn có tốc độ nhỏ nhất và đi đến kết luận đơn 
giản đối với Việc thiết lập công thức biểu diễn quá thế của hiđro phụ thuộc mật độ 
dòng điện như sau: 
ATin = a + blgi (4.27) 
Tuy vậy hệ số b trong lí thuyết của Tafel không đúng với thực nghiệm. 
Nhiều tác giả khác như Folmer, Grust, Frumkin thừa nhận giai đoạn thứ hai 
là giai đoạn có tốc độ chậm nhất. Các tác giả cũng đi đến công thức (4.27) của 
Tafel nhưng với hệ số b đúng với thực nghiệm. Công thức của Tafel được dẫn dắt 
như sau: 
Tốc độ phóng điện của ion HạO” tỉ lệ thuận với mật độ dòng catôt ¡: 
W 


€ 


i- RT 
1= kC o-€ (4.28) 


Ở đây W¿ là năng lượng hoạt hóa của quá trình catôt. Người ta bỏ qua tốc 
độ của quá trình anôt HạO + M(H) —› HO” + e. Tốc độ của quá trình anôt 
HO + M(H) — HO” + e chỉ cùng bậc với tốc độ của quá trình catôt 
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HạO” + e +M —› M(H) + HO khi quá thế của hiđro rất nhỏ (cỡ vài phần trăm V). 


Theo công thức (4.17) thì khi điện cực bị phân cực catôt: 
W= W¿+.F.£c 


Đưa (4.29) vào (4.28): 


Wo+j.F.Ec 

IeEEC...6ố 
H;O† 

Wẹ _B.F£c _B.F.c 


b: RTe: KT =K e KT 
k.CH 0+ = Cụ o* 


t | 
Có thê thừa nhận  = 2 khi đó (4.30) trở thành: 


TẾ 1. 


E.= —— TH “huớ? _¬ 


và biểu thức biều diễn quá thế của hiđro: 


Anu = = : InK.C 
Thụ “Em, —c “Êợg, +———n +——— 


Arnig =a+blgi 


(4.29) 


(4.30) 


(4.31) 


(4.32) 


Ở đây hệ sỐ a thay đổi theo bản chất của chất được dùng làm điện cực còn 


2RT 
hệ số b=2,303~— =0,0001984T, trong khoảng nhiệt độ 20 ~ 25°C hệ số b có 


giá trị từ 0,116 — 0,118. 


Bảng 4.2 cho thấy giá trị của a thay đôi trong phạm vi khá rộng từ 0,1 V ở 
Pt đến 1,56 V ở Pb, phụ thuộc vào bản chất của chất được dùng làm catôt trong 
khi đó giá trị của b thay đôi trong phạm vi hẹp từ 0,03 đến 0,12 và chỉ một số 
trường hợp rất ít (đối với kim loại kĩ thuật và kim loại bị oxi hóa) giá trị của b lớn 


hơn 0,12. 


Thực nghiệm cũng cho thấy hoạt tính xúc tác của kim loại đối với quá trình 
H +H —›H; càng mạnh, quá thế của hiđro trên bề mặt kim loại càng nhỏ: 


Hoạt tính xúc tác 
Pb §n Zn Cu Ag Fe Ni W 


———— 
Quá thế của hiđro 
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Bảng 4.2. Một số giá trị thực nghiệm của a và b ở nhiệt độ 20 + 2”C 


Dung dịch axit Dung dịch kiểm 


02 — 
¡AI | 100, 01 0,14 
[An Ì 04 - 007 h R 
_ Cả 1.4 0.12 I,05 0,16 
Co ` 062 - 014 | 0,60 0,14 
|; Cua | 087 0,12 0,96 0,12 
¡Fe J 070 0,12 0,76 0,11 
xxx 041 - 0114 | 154 | 011 | 
| Man | 08 _ 010 0,90 0,12 
ÔN | 063 0/11 0,65 0,10 
| Pt | 01 003 | 0,53 0,13 
l 5n † H2 013 | 128 | 123 | 


Quá thế của hiđro đóng vai trò quan trọng trong nhiều quá trình catôt. Việc 
nghiên cứu quá thế của hiđro không những có ý nghĩa lớn về mặt lí thuyết mà cả 
về mặt thực tiễn. Nó không những cho phép giải thích cơ chế thoát khí hiđro ở 
catôt mà còn cho biết cách tiết kiệm năng lượng và cải thiện chất lượng sản phẩm 
trong quá trình tỉnh chế kim loại bằng phương pháp điện phân. 

442 Quá 1U tUoáf Äjf 0IƯ 

Khi điện phân dung dịch kiềm, ion OH” là nguyên liệu chính cung cấp cho 

quá trình anôt: 
s -Ä 
2OH ."= Oz+H:O +2e (a) 


Trong môi trường axit nông độ ion OH: rất nhỏ, vì vậy phân tử HaO tham 
gla quá trình anôt: 


] 
3H:O 5ï O› + 2HO” +2c (b) 


IS: 


Nếu điện phân dung dịch có chứa oxi axit với mật độ dòng ¡ lớn thì anion 
của axit cũng có thê tham gia quá trình anôt. 

Ví dụ khi điện phân dung dịch HzSOx bằng phương pháp đồng vị phóng xạ 
người ta đã chứng minh có những phản ứng sau: 


| 
SO? — 2O; +SO; +2 
SO; + H;O —› H;SO, 


Quá trình thoát khí oxi xảy ra ở anôt trong dung dịch muôi theo phương 
trình (a) hay theo phương trình (b) phụ thuộc vào pH của dung dịch và theo hướng 
ít tốn năng lượng nhất. 

Thế điện cực £„ của anôt tại đó khí oxi thoát ra bao giờ cũng lớn hơn thể 
điện cực của điện cực khí oxi ÊQ /OH- , hiệu sô £„ —ẼQ./oH- =An, được gọi là quá 
thế của oxi. 

Thực nghiệm cho biết với mật độ dòng điện nhất định, quá thế của oxi trên 
bề mặt một số kim loại (như Fe, Pt) theo thời gian tăng chậm và từ từ, trong khi 
đó trên bể mặt một số kim loại khác (như Pb, Cu) lại tăng đột ngột. Quá thế của 
oxi cũng phụ thuộc vào mật độ dòng điện theo phương trình Tafel: 

ATio = a + blgi 

Giá trị của các hệ số a và b phụ thuộc vào bản chất của các kim loại được 
dùng làm điện cực. Thực nghiệm cho biết với mật độ dòng trung bình (khoảng 
10” A/cm”) quá thế của oxi thoát ra khỏi dung dịch kiềm tăng theo dãy: 

Co, Fe, Cu, Ni, Cd, Pb, Pd, Au, Pt 


Cũng như quá thế của hiđro, quá thế của oxi có ý nghĩa rất quan trọng đối 
với lí thuyết và thực tiễn. Quá thế của oxi chiếm phần lớn điện áp đặt vào hai điện 
cực của bình điện phân dung dịch dung môi nước và có ảnh hưởng rất lớn đối với 
sự tiêu thụ điện năng trong việc sản xuất khí H; và khí O› trong công nghiệp. Hầu 
hết các quá trình anôt đều có liên quan đến quá trình thoát khí oxi. Tuy vậy, cho 
đến nay người ta vẫn chưa biết một cách rõ ràng cơ chế thoát khí oxi, có lẽ vì 
người ta chưa chế tạo được điện cực khí oxi hoàn hảo làm việc thuận nghịch nhiệt 
động và cũng vì thế chưa thê xác định được đại lượng Sa ca CÓ mặt trong quá 


thế của oxi. Việc chưa có những số liệu đáng tin cậy về quá thê của oxi chứng tỏ 
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quá trình thoát khí oxi rất phức tạp, hầu như không thể tránh khỏi những phản ứng 
phụ và những phản ứng thử cấp xảy ra kèm theo phản ứng thoát khí oxi. 
Khi điện phân dung dịch axit (A + =1), bọt khí oxi chỉ có thể thoát ra khỏi 


dung dịch khi điện áp đặt vào hai điện cực của bình điện phân không thể nhỏ hơn 
1,23 V (chưa kể đến sự phân cực lí tưởng), trước khi thế điện cực của anôt đạt giá 
trị 1,23 V phần lớn các kim loại được dùng làm điện cực không còn bền nữa, quá 
trình kim loại tan thay cho quá trình thoát khí oxi. Có thê dùng Fe, Cd hoặc Ni 
làm anôt điện phân dung dịch kiềm bởi vì trong dung dịch kiềm thế điện cực khí 
oxi bằng 0,401V. Người ta cũng đã chứng minh khi khí oxi thoát ra ở anôt, bề mặt 
các kim loại hoặc ít hoặc nhiều đều bị oxi hóa (kể cả Au và Pt), vì vậy mà khí oxI 
thoát ra ở anôt không phải oxi thoát ra trên bề mặt kim loại mà oxi thoát ra trên bề 
mặt của lớp oxit kim loại. 


4.5. Sự thụ động của kim loại 


Tính thụ động của kim loại là khả năng của kim loại chuyên vào trạng thái ở 
đó kim loại ngừng tham gia vào những quá trình mà về phương diện nhiệt động 
lực học kim loại vẫn có thể tham gia. 

Kim loại Fe tan tốt trong dung dịch HNO; loãng nhưng không tan trong 
dung dịch HNO: nồng độ đậm đặc. Sau khi nhúng Fe vào dung dịch HNOs: nông 
độ đậm đặc, Fe chuyển sang trạng thái thụ động, thậm chí mất cả khả năng tan 
trong axit HNO; loãng. Fe, Ni, Cr và một số kim loại khác có thể rơi vào trạng 
thái thụ động bằng cách xư lí chúng với những chất oxi hóa khác nhau, ví dụ như 
muối bicromat, pemanganat, nitrat. Thông thường chỉ có oxi trong không khí ở 
nhiệt độ thường tác dụng cũng đủ làm cho kim loại rơi vào trạng thái thụ động. 
Crom, vàng, bạch kim và một số kim loại khác bị thụ động rất nhanh trong không 
khí và giữ nguyên trạng thái thụ động rất bền. Đưa thêm một ít Cr, Ni, V,... vào 
Fe làm tăng tính chất thụ động của Fe trong không khí. Đây là cơ sở để dùng hợp 
kim thép không rỉ thay thế cho Pt chế tạo những chỉ tiết thường xuyên chịu đựng 
sự tác dụng của axIt. 

Dưới tác dụng phân cực anôt, kim loại đang tan có thể mất khả năng tan và 
rơi vào trạng thái anôt không tan. Sự thay đổi tính chất của anôt kim loại tan thành 
anôt kim loại không tan là một trường hợp riêng của fính thụ động kim loại. 
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Từ những số liệu thực nghiệm người ta vẽ để thị biểu diễn mối liên hệ hàm 
số giữa lgi với thê điện cực £; của anôt. Hình 4.10 trình bày đường cong phân cực 
anôt lgi - £ạ của điện cực kim loại có tính chất thụ động. 


lgi 


Êcb Ftđ tr Ektđ E 


Hình 4.10. Đồ thị lgi - e khi anôt rơi vào trạng thái thụ động 


Các kí hiệu được dùng ở đây như sau: £cp là thế điện cực của anôt ở trạng 
thái cân bằng với dung dịch, e¿a thế điện cực của anôt khi anôt chuẩn bị rơi vào 
trạng thái thụ động, eạạ được gọi là thế điện cực thụ động, tr là điện thế Flađe, 
tua là thế điện cực khử thụ động. 


Từ £¿, đến £¿ mật độ dòng ¡ tăng theo thế điện cực £ của điện cực, nghĩa là 
tốc độ tan của kim loại tăng theo thế điện cực £ của anôt: kửm loại hoạt động. Sau 
khi thế điện cực £ của anôt tăng đến giá trị g¿ mật độ dòng ¡ giảm đột ngột cho 
đến tận điểm I tương ứng với £g. Miền thế điện cực £ có những giá trỊ từ Ea đến £r 
được gọi là miễn trước thụ động hoặc miễn quá độ. Tại điện thế e kim loại bước 
vào trạng thái thụ động hoàn toàn. Đoạn đồ thị từ điểm 1 đến điểm 2 (thế điện Cực 
từ ep đến £uua) mật độ dòng điện rất nhỏ, gần như bằng 0 và không đổi, điện cực ở 
trạng thái thụ động. Từ điện thể £gua trở đi tốc độ tan của kim loại lại bắt đầu tăng 
theo thế điện cực £ của anôt. Miễn điện thế từ £uu¿ trở đi là miền sau thụ động 
hoặc miễn quá thụ động. 


Như vậy, khi thế điện Cực £ của anôt tăng, kim loại lần lượt đi qua các trạng 
thái: điện cực hoạt động, quá độ. thụ động và sau thụ động. Giảm điện thể của 
anôt theo chiều ngược lại, kim loại lại lần lượt đi qua các trạng thái mà trước đây 
kim loại đã lần lượt đi qua nhưng theo trật tự ngược lại. Tại điện thế Flađe chỉ cần 
đây nhẹ thể điện cực £ của anôt về phía âm kim loại đang ở trạng thái thụ động lại 
hoạt động trở lại, vì vậy điện thê Flađe còn được gọi là điện thế hoạt hóa. 


Sau miền thụ động mật độ dòng tăng nhanh do quá trình kim loại tan và quá 
trình thoát khí oxi ở anôt cùng sây ra. 
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Người ta cũng đã nghiên cứu quá (rình thự động lần thứ hai xảy ra sau 
miền quá thụ động và sau miễn thụ động lần thứ hai, mật độ dòng lại tăng lên theo 
chiều tăng của thế điện cực e, những hợp chất của kim loại ở số oxi hóa cao hơn 
được tạo thành cùng với quá trình thoát khí oxi. 


Có hai thuyết giải thích tính thụ động của kim loại: 


45:7. 7⁄“Wï màng 


Theo thuyết màng thì kim loại từ trạng thái hoạt động rơi vào trạng thái thụ 
động nhờ lớp mỏng oxit kim loại được tạo thành trên bề mặt của kim loại, lớp 
mỏng oxit kim loại này ngăn cách kim loại khỏi môi trưởng xung quanh và nhờ 
vậy kim loại không bị tiếp tục hòa tan. Cấu trúc của kim loại càng hoàn thiện, lớp 
oxit không bị gián đoạn và bị khuyết tật càng ít, kim loại càng rơi vào trạng thái 
thụ động hoàn toàn và tốc độ tan của kim loại ở trạng thái thụ động càng nhỏ. 
Nhiều kim loại (ví dụ như Cu. Pb. Ag, Pt,...) có thế điện cực của điện cực lọt vào 
giữa thể điện cực thụ động £¿z và điện thế Flađe er chứng tỏ sự đúng đắn của 
thuyết màng. Điện thế thụ động phụ thuộc vào pH của môi trường cũng giống như 
điện thế của những điện cực kim loại OXIt: 

t¡¿ = const — 0,0592pH 

Tuy vậy cũng có nhiều trường hợp không thể dùng thuyết màng oxit kim 
loại để giải thích tính chất thụ động của kim loại. Ví dụ đối với Fe, thế điện cực 
thụ động £¿a = 0,58 V trong khi đó giá trị của thế điện cực của cặp oxi hóa - khử 
giữa Fe lần lượt với các oxit FeO, FezOs cao nhất cũng chỉ băng 0,22 V. Vì Fe 
được dùng làm anôt cho nên sự khác biệt khá xa như vậy có lẽ do sự phân cực 
anôt khá mạnh gây ra. Cách giải thích này không có sức thuyết phục vì điện thế 
Flađe cũng chỉ bằng 0,58 V. Người ta lại nêu giả thiết mặc dù khi tan Fe chủ yếu 
tạo ra Fe” nhưng Ion Fe” cũng tham gia tạo ra lớp oxit sắt do oxi còn dư trong 
lớp bẻ mặt oxi hóa từ từ FeO, kết quả là trong lớp oxit sắt không những có FeO, 
FezO: mà còn có cả những oxit của sắt với số oxi hóa cao hơn, ví dụ như FeO:. 
Tương tự như vậy người ta giải thích tính thụ động của Ni. Cũng theo thuyết 
màng sự thay đổi thành phần cấu trúc của lớp màng oxit phá vỡ tính chất liên tục 
của màng oxIt gây ra hiện tượng sau thụ động. tác dụng bảo vệ của màng oxit kém 
đi và kim loại lại tan khi điện thé tăng đồng thời tạo ra những hợp chất của kim 
loại với mức oxi hóa cao hơn. 
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Theo thuyết hấp phụ, khi ion OH hoặc phân tử HO tham gia quá trình anôt 
nguyên tử oxi được tạo thành trên bề mặt kim loại ở điện thế thấp hơn điện thế 
cần thiết để khí oxi thoát ra khỏi dung dịch hoặc oxit được tạo thành. Các nguyên 
tử oxi bị hấp phụ trên bề mặt kim loại tạo ra lớp đơn phân tử. Lớp oxi đơn phân tử 
dày đặc phong tỏa những phần hoạt tính của bề mặt kim loại làm thay đôi giá trị 
hiệu dụng của bước nhảy thể giữa kim loại và dung dịch, kim loại rơi vào trạng 
thái bị thụ động. 

Nghiên cứu tính thụ động của kim loại có ý nghĩa rất lớn đối với thực tiễn. 
Nhiều kim loại ví dụ như Cr, Mg, AI ở điều kiện thường khi tiếp xúc với không 
khí và H;O đã rơi ngay vào trạng thái thụ động. Hợp kim hóa kim loại có thể làm 
tăng thêm khả năng của kim loại chuyên vào trạng thái thụ động. Ví dụ hợp kim 
Fe, Cr (13+18%), hợp kim Fe, Cr (18%), Ni (8%) [thường được gọi là thép không 
ri] rất bên trong nước có oxi hoặc trong axit HNO:. 

Bên cạnh mặt có ích của tính thụ động cũng cần phải kẻ đến mặt không có 
ích của tính thụ động kim loại. Ví dụ khi điện phân đòi hỏi anôt phải tan, nếu anôt 
rơi vào trạng thái thụ động thì phải tìm các biện pháp loại bỏ những điều kiện gây 
ra tính thụ động của anôit. 


4.6. Phương pháp cực phố 


Phương pháp phân tích hóa học định tính và định lượng nhờ đường cong 
phân cực là phương pháp cực phô. 

Thiết bị của phương pháp cực phô gồm một bình điện phân B, một ampe kế A, 
một vôn kế V, một nguồn điện một chiều kèm theo bộ phận thay đối và đổi chiều 
hiệu điện thế được lấy ra đặt vào hai điện cực của bình điện phân (hình 4. I 1). 

Bình điện phân B có hai điện cực bằng Hg: điện cực Hg thứ nhất là điện cực 
Hg nhỏ giọt, Hg theo ống mao quản từng giọt rơi xuống đáy bình B; điện cực thứ 
hai là Hg ở đáy bình B. Tùy theo yêu cầu phân tích mà điện cực Hg nhỏ giọt có 
thê là catôt hoặc anôt. Ví dụ chúng ta cân phân tích cation MỸ” có mặt trong dung 
dịch ở bình B. Trong trường hợp này điện cực Hg nhỏ giọt là catôt. Nếu bo qua độ 
giam điện thẻ do điện trở của dung dịch và dây dân gây ra thì điện áp E đặt vào 
hai điện cực của bình điện phần bằng: 


E=Ea-£c 


Hình 4.11. Sơ đồ thiết bị phân tích bằng phương pháp cực phổ 


Dòng điện đi qua bình điện phân có cường độ nhỏ (khoảng 105 A), điện cực 
Hg dưới đáy bình B có diện tích lớn (khoảng 10 cm”) còn điện cực Hg nhỏ giọt có 
điện tích nhỏ (khoảng 0,1 cm”), vì vậy khi thay đổi điện áp E thế điện cực của anôt 
hầu như không thay đổi, mọi biến đối của E được thể hiện ở sự phân cực của catôÔt: 

AE=Ae. 

Băng thực nghiệm người ta xác định cường độ dòng điện đi qua bình điện 
phân tương ứng với từng giá trị của hiệu điện thế E (từng giá trị của £.). Dùng 
những SỐ liệu đã thu thập được người ta vẽ đồ thị I= f(£). 

Phải dùng điện cực Hg nhỏ giọt bởi vì điện cực được dùng đề phân tích phải 
phân cực mạnh và phải luôn luôn tỉnh khiết đảm bảo cho nồng độ hỗn hống kim 
loại M gần như không đôi. Tăng dẫn điện áp đến một giá trị nhất định, cation M”? 
tham gia quá trình khử theo phương trình sau: 

M” +ze + Hg —› Hg(M) 

Như đã biết, thế điện cực của điện cực hỗn hồng liên hệ với nông độ của 
dạng khử và của dạng oxi hóa như sau: 

RT 


ĐI ĐH 
Ec=K° .. # —n—" 4.33 
Mˆ /HgtM) zF Chuv) ( ) 


Ở đây EMz+,ggju, là thế oxi hóa - khử tiêu chuân của hỗn hồng kim loại M tan 
trong Hạ; C_,¿. là nông độ của ion M” trên bẻ mặt dung dịch tiếp xúc với bề mặt 


của điện cực Hg nhỏ giọt; Cha/v; là nồng độ của kim loại M trong hỗn hồng. 
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Nông độ của kim loại M trong hỗn hồng tỉ lệ thuận với cường độ dòng điện 
Ï đi qua bình điện phân: 
1= ki.CHg(M) (4.34) 
lô) đây kị là hệ số phân ảnh chế độ làm việc của dụng cụ (kích thước của 
mao quản, tốc độ chảy của HE:.}. 

Để xác định nồng độ phân tích Ch + của cation MỸ” người ta pha dung dịch 
chứa cation M”” cùng với một số chất khác không tham gia vào quá trình điện cực 
nhưng có nồng độ dư, những chất có nồng độ dư này đóng vai trò làm nên (nên 
cực phổ) cho dung dịch cần nghiên cứu. Nền cực phổ hạn chế sự di chuyển lang 
thang của cation cần nghiên cứu, sự di chuyển những ion MỸ” từ trong chiêu sâu 
của dung dịch đến bề mặt của dung dịch tiếp xúc với bề mặt của điện cực Hg nhỏ 
giọt được thực hiện nhờ sự khuếch tán. Cường độ dòng điện đi qua bình điện HO 
tỉ lệ với tốc độ khuếch tán, vì vậy: 


I=k ;(C „+ ~C 1z: ) (4.35) 


Cũng như hệ số kị, hệ số kạ còn phụ thuộc vào nền CỰC phổ của dung dịch 
đã chuẩn bị. 

Tăng điện áp E đến một giá trị nhất định nào đấy có bao nhiêu cation M”! có 
mặt ở bề mặt dung dịch tiếp xúc với bề mặt của điện cực Hg nhô giọt thì có bấy 
nhiêu cation M”” tham gia phản ứng M”” + ze + Hg —› Hg(M), khi đó CS zi —) Ô 
đồng thời dòng điện đi qua bình điện phân đạt giá trị của dòng điện khuếch tán tới 
hạn Ip: 


I—>Ip =k;C?z (4.36) 
Phương trình (4.36) được gọi là phương trình Incovich. ^ 
Thay (4.36) vào (4.35): 
I=lp~— kạC xz: (4.37) 
Từ (4.37) suy ra: 
vui = (4.38 


Thay (4.34) và (4.38) vào (4.33): 


—cŨ nh ag, 1x: 1 tu xi 

E =ÊW*/HgọM) zE x kị ti zF In bởi (4.39) 

Khi I=-Tp (4.40) 
h+t= 44] 
x“s..."xw (4.41) 


s¡ được gọi là thê nửa sóng. Nêu chê độ làm việc của thiết bị và nên cực 


"3 


§ RT, k; : . ¿ : 
phô được giữ nguyên thì F.vx là đại lượng không đồi, mặt khác bản chất của 
é I 


aạ 


vì vây thế nửa sóng e. là 1 
M T"/Hg(M) ` ... LỄ HH hớn: SOng , là đại lượng 


caton M”” quy định giá trị của e 
; 


đặc trưng định tính cho từng chất. 


Thay thế nửa sóng £¡ vào phương trình (4.39): 


(4.42) 


Phương trình (4.42) là phương trình cơ bản của phương pháp cực phổ và 
được gọi là GayrôpxKI - Incovich. Phương trình Gayrôpxki - Incovich không 
những đúng cho trường hợp khử cation kim loại tan được trong Hg tạo ra hỗn 
hồng mà còn đúng cho mọi quá trình điện cực khác. 

Khi I —› Ip, e —› -œ= nghĩa là khi I = Ip nếu cường độ dòng thay đổi một 
lượng nhỏ không đáng kẻ thì trên đô thị I - £ phải xuất hiện một đoạn đồ thị song 
song với trục £ tạo ra bậc sóng thứ nhất có chiều cao Ip tương ứng với nồng độ 
Của Cation MẸ” thứ nhất, đoạn đô thị kéo dài cho đến tận giá trị của £ tại đó cation 
thứ hai Mỹ” bắt đầu tham gia quá trình catôt; nếu tăng cường độ dòng điện qua 
bình điện phân cho đến giá trị I= Íp +Tp thì bậc sóng thứ hai lại được tạo ra với 
chiều cao l tương ứng với nỏng độ của cation M?” thứ hai. Nói chung khi đây e 
về phía —œ, nếu trong dung dịch có bao nhiêu cation thì sẽ có bấy nhiêu bậc thang 
xuất hiện trên đường cong phân cực (hình 4.12). Độ cao của mỗi bậc tỉ lệ thuận 
với nông độ phân tích của một loại cation theo phương trình Incovich. 
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xố T1 : : _- 
Tại một giá trị —Ip có một giá trị của thê nửa sóng £; của kim loại M,. 
2 2M; 
Dựa vào thể nửa sóng người ta tiền hành phép phân tích định tính. 


I{ 


Hình 4.12. Đường cong cực phỏ tương ứng với ba quá trình khử ba cation khác nhau 


Theo Incovich thì cường độ dòng khuếch tán tới hạn trung bình phụ thuộc 
nông độ phân tích CC „: Của MỸ” và điều kiện thiết bị làm việc như sau: 


1# 
Íp= 605.z.C `; A“m”t6 (4.43) 


1 


ơ 


ve (mmol/li0 là nồng độ phân 


Ở đây z là số điện tích của cation bị khử; C 


tích. A (cm”.s) là hệ số khuếch tán; m (mg/s) là tốc độ chảy của Hg: t là chu kì rơi 
của giọt Hg; Ip (uA) là cường độ dòng khuếch tán tới hạn. 

Trong số các đại lượng ở (4.43), đại lượng A rất khó xác định, vì vậy trong 
thực tế người ta dùng phương trình Incovich dạng (4.36). 

Trước tiên người ta chuẩn bị một số dung dịch cùng một chất tan với nồng 
độ khác nhau nhưng cùng một nền cực phô. Với điều kiện như vậy hệ số kạ đổi 
với các dung dịch đều như nhau. Xác định các giá trị Íp tương ứng với các nồng 
độ của chất tan. Vẽ đô thị biểu diễn mối quan hệ I~CÀ „... Xác định chiều cao của 


Ip trên đồ thị I - e và dùng đồ thị Tổ GHẾ thể tìm được nồng độ CC „. Của 
Đà Mị 


cation cân nghiên cứu. 
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4.7. Cơ chế hoạt động của pin Ganvani 

Pin Ganvani sinh ra điện năng nhờ hiệu ứng năng lượng của phản ứng điện 
hóa tự xảy ra trong pin. Khi pin hoạt động điện cực âm của pin là anôt, điện cực 
dương của pin là catôt. Hiệu số điện thế cực đại giữa hai điện cực của pin khi pin 
chưa hoạt động là sức điện động của pin (hình 4. I3): 

Emax = Éc — Ea (4.44) 

e. là thế điện cực cân bằng của catôt tiếp xúc với catolit, £ạ là thế điện cực 
cân bằng của anôt tiếp xúc với anolit. 

Mặc dù hai điện cực của pin tồn tại cân bằng với dung dịch điện li khi pin 
chưa làm việc (mạch hở) pin Ganvani vẫn chưa ở trạng thái cân bằng nhiệt động 
vì pin chi ở trạng thái cần bằng nhiệt động khi sức điện động của pin bằng 0. 

Dùng điện trờ R đóng mạch pin. electron rời anôt qua R đến catôt tạo ra 
đòng điện ở mạch ngoài, thế điện cực của anôt bị đây về phía dương đến giá trỊ 
_ đồng thời thể điện cực của catôt bị đây về phía âm đến giá trị ` , hiệu số điện 
thế giữa hai điện cực khi pin làm việc bằng E: 

E=e'-E; (4.45) 

+ Ở anôt có quá trình điện cực: 

kh(1)  ox(]) + ze 

+ Ở catôt có quá trình điện cực: 

oX(2) + ze —> kh(2) 

kh là kí hiệu của dạng khư. ox là kí hiệu dạng oxi hóa của cặp oxi hóa - khử 
ox/kh;: (1) và (2) là số thử tự của từng cặp oxi hóa - khử. 


E là hiệu điện thế của pin khi pin hoạt động sinh ra công: 


A=zFE (4.46) 
Từ hình 4.3 suy ra mối quan hệ giữa sức điện động E„„x và E: 
Emav = AEa + E + AE. (4.47) 


Ar; là độ phân cực cua anôt. Az. là độ phân cực của catôt. Độ phân cực của 
anôt và độ phân cực của catôt nói chung không băng nhau, độ lớn của chúng tùy 
thuộc vào giá trị của điện trở R. Giá trị của R càng lớn độ phân cực của anôt và 
của catôt càng nhỏ (tốc độ phản ứng điện hóa càng nhỏ). Mặc dù độ phân cực của 
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hai điện cực không như nhau nhưng bao giờ cũng thỏa mãn điều kiện: cường độ 
dòng anôt I, bằng cường độ dòng catôt I, và bằng chính cường độ dòng điện l do 
pin sinh ra khi pin hoạt động. 


| Emax | 


Hình 4.13. Dùng đường cong phân cực giải thích cơ chế hoạt động của pin Ganvani 

Nếu độ dốc của nhánh anôt lớn hơn độ dốc của nhánh catôt thì độ phân cực 
ở anôt nhỏ hơn độ phân cực ở catôt: 

AEa < AEv (4.48) 

Dòng điện mạch trong được chuyền đi nhờ sự đi chuyền ion âm về anôt, ion 
dương về catôt và được duy trì nhờ phản ứng điện hóa xảy ra trong pin. 

Sự đi chuyên ion từ vùng này sang vùng khác và sản phẩm của phản ứng 
điện hóa ở hai điện cực gây ra sự phân cực nông độ và sự phân cực điện hóa, kết 
quả là nhánh phân cực anôt bị đây về phía dương (E„ —> E.), còn nhánh phân cực 
catôt bị đây về phía âm (e, —> £„), hiệu số điện thể E giữa hai điện cực và cường 
độ dòng điện do pin sinh ra giảm (Í, —>I,,I, —>I,,Ï, —>I,,I, <l() kéo theo 
công do pin sinh ra giảm. 


Từ hình vẽ 4.14 có thể thấy được mối quan hệ giữa sức điện động Emax và E 
khi có phân cực nông độ và phân cực điện hóa: 


Emav = Á£a + E + A£, (4.49) 
Ở đây Ae, = AE, +Áe, là quá thể ở anôt bao gồm độ phân cực điện hóa, độ 


phân cực nông độ Ae, và độ phân cực ở anôt Ae,. 


lñ& 


Áe, = ÑE, +AÁe¿ là quá thể ở catôt bao gồm độ phân cực điện hóa, độ phân 


¬ sẻ * 
cực nông độ Ae, và độ phân cực ở catôt Ae... 


ì 
AE và AE có thể không lớn nhưng là những đại lượng quy định tốc độ của 
phản ứng điện hóa xảy ra trong pin. 


H 


Hình 4.14. Dùng đường cong phân cực giải thích cơ chế hoạt động 
của pin Ganvani có phân cực điện cực 


Kí hiệu điện trở mạch trong pin là r và điện trở mạch ngoài là R, biểu thức 
biêu diễn định luật Ohm áp dụng cho toàn mạch: 


l= Đmax (4.50) 
°. R+r l 


Hinh 4.15. Pin bị đoản mạch, hai điện cực của pin cùng chung một thế điện cực 
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Giảm điện trở mạch ngoài R — 0, cường độ dòng I do pin sinh ra tăng, thê 
.ˆ hở ` * ` z ˆ L TA -^ LẦ n4 A 
điện cực e„ và e; càng xích lại gần nhau, hiệu điện thế E = £; — £, giảm, công 
điện A = zFE giảm. Khi pin bị đoản mạch R = 0, cả hai điện cực cùng chung thê 
điện cực Eaun; (hình 4.15). 
* * 
£V —- tạ — Cdừng 

Edừng được gọi là thế dừng. Tại thế dừng E —› 0, A —› 0, toàn bộ hiệu ứng 
năng lượng của phân ứng xảy ra trong hệ thể hiện ở dạng nhiệt. 

Nếu quá trình khuếch tán chất oxi hóa đến bể mặt catôt quyết định tốc độ 
của quá trình catôt thì phần kéo dài của nhánh catôt sẽ song song với trục biêu 
diễn thế điện cực của điện cực (hình 4. 16). 

Trong quá trình pin làm việc nếu liên tục giảm điện trở mạch ngoài thì dòng 
điện do pin sinh ra tăng dân. Khi cường độ dòng điện đạt giá trị tới hạn Ip nếu 
R —>0 thì dòng anôt lạ = Ip giữ nguyên không đồi, thế điện cực của anôt đạt giá trị 
Edừng pin đoản mạch. 


Hình 4.16. Pin bị đoản mạch, hai điện cực của pin cùng chung một thế điện cực, 
tốc độ khuếch tán quyết định quá trình điện cực 


4.8. Sự ăn mòn kim loại 


Quá trình kim loại tự bị phá hủy khi kim loại tương tác hóa học, tương tác 
điện hóa học và tương tác sinh hóa với môi trường xung quanh là sự ăn mòn kim loại. 

Quá trình ăn mòn kim loại là quá trình tự xảy ra kèm theo sự giải phóng 
năng lượng ngoài ý muốn của chúng ta và rất có hại. Mỗi năm trên thế giới khối 
lượng kim loại đen bị ăn mòn chiếm khoảng từ 5 đến 20% khối lượng kim loại đã 
sản xuất được. Nhiều trường hợp mặc dù sự mắt mát về khối lượng thì không đáng 
kể nhưng sự thiệt hại thì không sao có thê lường hết được. 
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Tùy theo cơ chế phá hủy kim loại mà người ta phân biệt ăn mòn hóa học, ăn 
mòn điện hóa học và ăn mòn sinh hóa (ăn mòn vi sinh). 


Sự ăn mòn hóa học tuân theo những quy luật của phản ứng hóa học dị thể, 
ví dụ đơn giản nhất về ăn mòn hóa học là phản ứng oxi hóa - khử Fe tác dụng với 
khí oxi: 

4Fe + 3Q: _> 2Fe›Oa 


Những chất khí có khả năng ăn mòn (những chất khí xâm thực), hơi nước ở 
nhiệt độ cao và những hợp chất hữu cơ không dẫn điện phá hùy kim loại gây ra ăn 
mòn hóa học. 


Nhiều vi sinh trong hoạt động sống của bản thân đã dùng kim loại làm môi 
trường dinh dưỡng tạo ra những sản phẩm phá hủy kim loại gây ra ăn mòn sinh 
hóa. Sự ăn mòn sinh hóa thường xay ra kèm theo những kiểu ăn mòn khác. Đất 
trồng trọt có thành phần nhất định. nước tù đọng và một SỐ sản phâm hữu cơ tạo 
điều kiện thuận lợi cho ăn mòn sinh hóa phát triên. 


Sự ăn mòn điện hóa học tuân theo những quy luật của động học điện hóa. 
Sự ăn mòn điện hóa học thường gặp trong cuộc sống thường ngày, trong môi 
trường khí khi có mặt của hơi nước. trong đất trồng (ăn mòn thô nhưỡng) và trong 
dung dịch điện l¡ bất kì (ăn mòn trong chất lỏng). 


Sự ăn mòn do dòng điện trong sinh hoạt hay trong sản xuất được coi là một 
trường hợp đặc biệt của sự ăn mòn điện hóa. Ví dụ như sự phá hủy những ống dẫn 
chứa những dung dịch dẫn điện. sự hòa tan những thành bẻ điện phân và những 
thiết bị băng kim loại chôn ngằm đưới đất dưới tác dụng của những dòng điện một 
chiều phân nhánh (dòng điện lang thang). Cũng cần phải kẻ đến trường hợp ăn 
mòn kim loại có ích, đó là trường hợp điện phân cần anôt tan. 

Tùy theo đặc tính kim loại bị phá huy khi bị ăn mòn điện hóa mà người ta 
phân biệt ăn mòn liền khối (sự ăn mòn bao trùm toàn bộ bẻ mặt kim loại) và ăn 
mòn cục bộ (ăn mòn ở những phản nhất định của kim loại). Lò luyện kim bị phá 
hủy trong trường hợp bị ăn mòn cục bộ có thẻ bị ăn mòn lỗ chỗ (ăn mòn kiêu lỗm 
đốm), bị ăn mòn ở những điểm (ăn mòn kiều điểm). bị ăn mòn một trong cầu tử 
tham gia vào thành phân của hợp kim (ăn mòn chọn lọc), sự ăn mòn đi qua các hạt 
tinh thể dạng vết nứt hẹp (ăn mòn xuyên tỉnh thể), bị ăn mòn theo các mặt của tỉnh 
thể (ăn mòn giữa các tỉnh thể). 
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Bản chất của kim loại và môi trường xung quanh quy định tốc độ và đặc 
tính của sự ăn mòn điện hóa. Tùy theo tốc độ ăn mòn kim loại trong môi trường 
đã cho, người ta phân biệt kim loại bền và kim loại không bền. Tùy theo tốc độ ăn 
mòn kim loại trong những môi trường khác nhau, người ta phân biệt môi trường 
xâm thực và môi trường không xâm thực. 

Đề đánh giá tính bên của kim loại đối với sự ăn mòn và tính chất xâm thực 
của môi trường người ta dùng những thang quy ước khác nhau. Thông thường 
người ta dùng khối lượng của kim loại bị phá hủy trong một đơn vị thời gian hoặc 
cường độ dòng điện để biểu thị tốc độ ăn mòn. 

Sự ăn mòn điện hóa chỉ xảy ra khi hai kim loại khác nhau tiếp xúc với nhau 
và cùng tiếp xúc với dung dịch chất điện li chứa chất oxi hóa. Sự ăn mòn điện hóa 
thực chất là kết quả hoạt động của những quá trình điện cực tự xảy ra trong vô số 
vị pin đoản mạch trên bè mặt kim loại hoặc hợp kim. 

Bè mặt hợp kim thường không đồng nhất (gồm các kim loại khác nhau, kim 
loại lẫn phi kim, kim loại cùng một nguyên tố hóa học nhưng ở các trạng thái thù 
hình khác nhau...). Khi kim loại tiếp xúc với dung dịch chứa những ion của các 
chất điện l¡ (ví dụ HạO”, OH, NO¿, Ca?”) và những chất oxi hóa ví dụ như H:O”, 
O›... kim loại kém hoạt động trở thành catôt còn kim loại hoạt động trở thành 
anôt. Tiếp xúc với nhau kim loại hoạt động trao celectron cho kim loại kém hoạt 
động. Trên bề mặt của kim loại kém hoạt động chất oxi hóa nhận electron của kim 
loại hoạt động đồng thời chuyển sang dạng khử, kết quả là kim loại hoạt động bị 
oxi hóa (bị ăn mòn) và chuyên sang dạng oxi hóa tương ứng. 


Hình 4.17. Sơ đồ cơ chế ion HạO* ăn mòn Fe phi kim hoặc kim loại kém hoạt động 


Ví dụ gang là hỗn hợp gồm Fe và một số chất khác như C, S... chẳng hạn. 
Khi tiếp xúc với dung dịch chât điện li, ion H:O” nhận electron do Fe cung cấp 
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trên bề mặt C thành khí H› đồng thời hợp chất Fe”" được tạo thành. Trong trường 
hợp này C đóng vai trò catôt còn Fe đóng vai trò anôt (hình 4.17) mô tả cơ chế 
HạO” ăn mòn Fe. Trong môi trường nước, khí O; tan trong nước tiếp tục oxi hóa 
hợp chất Fe”* thành hợp chất Fe`*. 

Những chất oxi hóa như MnO:›, KMnO., có mặt trong dung dịch điện li 
trong những điều kiện nhất định có thể oxi hóa những phân tử H; (sản phẩm của 
quá trình 2H;O” + 2e — Hạ + 2H:O) tạo điều kiện thuận lợi cho quá trình ăn mòn 
Fe; các chất MnOa, KMnO; trong trường hợp này đóng vai trò chất khử cực cho 
quá trình catôt. 

Nông độ của ion HạO” trong dung dịch điện li càng lớn tốc độ ăn mòn kim 
loại càng lớn. Quá thế của hiđro trên bẻ mặt kim loại đang xét càng lớn tốc độ ăn 
mòn kim loại càng giảm. Có những chất khi được cho thêm vào dung dịch điện lì 
(ví dụ cho thêm thiourê vào H›SO,) làm tăng quá thẻ của hiđro, những chất như 
vậy được gọi là chất ức chế. Màng oxit và những hợp chất ít tan trên bẻ mặt kim 
loại trong nhiều trường hợp đưa kim loại vào trạng thái thụ động giữ vai trò quan 
trọng trong việc bảo vệ kim loại không bị ăn mòn. 

Đẻ bảo vệ kim loại khỏi bị än mòn cần phải loại bỏ ít nhất một trong những 
điều kiện Xảy ra sự ăn mòn kim loại. 

Bảo vệ kim loại bằng bôi dầu mỡ, tạo màng cho kín bề mặt kim loại ngăn 
không cho kim loại tiếp xúc trực tiếp với môi trường không khí âm ướt. 

Báo vệ kim loại bằng cách mạ điện đưa một kim loại khác lên bẻ mặt kim 
loại cân được bảo vệ. Nếu dùng kim loại hoạt động hơn kim loại cân được bảo vệ 
(ví dụ mạ Zn lên bề mặt của Fe) đẻ mạ (mạ anôt) thì kim loại cần được bảo vệ 
không bị ăn mòn ngay cả trường hợp mạ không che kín hết bẻ mặt kim loại cần 
được bảo vệ. Nếu dùng kim loại kém hoạt động hơn kim loại cần được bảo vệ (ví 
dụ mạ Cr lên bề mặt của Fe) đẻ mạ (mạ catôt) mà lớp mạ không che kín hét bẻ 
mặt kim loại cần được bảo vệ hoặc lớp mạ không bám chắc thì kim loại cần được 
bảo vệ càng bị ăn mòn mạnh hơn. 

Đề bảo vệ những thiết bị chôn dưới đất người ta nối những thiết bị này với 
điện cực âm của nguồn điện một chiều (bảo vệ kim loại bằng phương pháp phân 
Cực catôt). 

Tạo màng oxit hoặc những hợp chất ít tan trên bề mặt kim loại, nhúng kim 
loại vào những chất gây thụ động hoặc những chất ức chế cũng được dùng đẻ 
chồng ăn mòn kim loại. 


H5 


ho) 


m: 
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Câu hỏi và bài tập 


Định nghĩa sự phân cực của điện cực. Nguyên nhân gây ra sự phân cực điện 
cực? Phân cực anôt là gì? Phân cực catôt là gì? 
Hãy dẫn dắt phương trình biểu diễn sự phụ thuộc của mật độ dòng điện đi 
qua bẻ mặt điện cực vào điện thế của điện cực. 
Hãy nêu ửng dụng của đường cong phân cực. 
Để mạ đồng lên một chỉ tiết máy người ta dùng dung dịch CuSO¿ + H;SO¿, 
catôt là chỉ tiết máy cần mạ, anôt là Pt. 
a) Xác định sức điện động phân cực điện hóa của pin: 
Cu | CuSO;, H;§O; | Pt(O›) 
xuất hiện khi điện phân. 
b) Xác định quá thể ATo của oxi trên bề mặt của điện cực Pt. 
c) Tìm điều kiện để mạ Cu trên chỉ tiết máy không có khí hiđro thoát ra. 


Biết c2 vu- =0/401 V, 22. =0,337 V; thế phân hủy của CuSO; trong 
Ọ u u 


O 
thí nghiệm này bằng 1,35 V và quá thế Arniw của hiđro trên bề mặt của điện 
cực Cu bằng 0,23V. 

(đs: Arie = 0,46; Ensoa < 1,69 V) 
Khảo sát sự điện phân dung dịch Na›SO; trong HO, hai điện cực của bình điện 
phân bằng Pt. Trước khi điện phân cho vào bình điện phân vài giọt 
phenolphtalien, dung dịch trong bình điện phân không màu. Trong quá trình điện 
phân dung dịch xung quanh catôt dân dần có màu hồng. Hãy giải thích hiện tượng. 
Điện phân dung dịch NaCl trong HsO hai điện cực của bình điện phân bằng 
Pt vả không có mảng ngăn. Sản phẩm thu được là dung dịch NaCl + NaCIO. 
Hãy giải thích kết quả đã thu được. Tính pH của môi trường đề phản ứng: 
Cla+2OH —-› CTI + CIO + HO 


xảy ra thuận lợi. Biết e° =01,359 V, c° 


ClI;/CI” CIO /CI.OH” THÒN SÀ Vê 


(đs: pH > 6,9) 


Hãy giải thích cơ chề của sự ăn mòn kim loại. 


làng 


SP m 
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